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ПРЕДИСЛОВИЕ 


Современная высшая школа в большой мере ориентирована на индивидуаль- 
ную работу студентов. Обрести самостоятельность важно сразу же, на 1 курсе, 
в частности при изучении общей и неорганической химии. 

Индивидуальная работа заключается в домашней проработке конспекта 
лекций, подготовке лабораторного журнала, решении задач и ответах на 
контрольные вопросы. И тут незаменимым будет данное пособие как связую- 
щее звено между лекционным курсом и лабораторным практикумом. 

Настоящее пособие носит информационно-справочный характер, не имеет 
аналогов в отечественной н зарубежной хнмической литературе, охватывает 
все разделы неорганической химин, изучаемые в химических вузах. 

В книге представлены физнческие и химические свойства (уравнения реак- 
ций) важнейших соединений элементов от водорода до нильсбория. Детально 
описаны около 1000 неорганических веществ, составляющих необходимый 
«химический багаж» инженера-химика. Отбор веществ проводился по нх про- 
мышленной важности (исходные вещества для хнмическнх процессов, мине- 
ральное сырье), широте распространенности в инженерно-технической и учеб- 
но-лабораторной практике (модельные растворители и реактивы, ‚реагенты 
‘качественного анализа) и применению в новейших отраслях химической техно- 
логии. 

Порядок расположения и алгоритм поиска подробно описаны в разделе 
«Структура пособия». 

Прн создании этого пособия авторы опирались на свой многолетний 
научно-педагогический опыт работы в Московской государственной академин 
тонкой химической технологии им. М. В. Ломоносова на кафедре неорганичес- 
кой химии. Авторский коллектив выражает признательность академику РАН 
H. Т. Кузнецову н проф. Б. Д. Степину за консультации и внимание к работе, 
благодарит доц. Л. Ю. Аликберову и Н. С. Рукк, старшего преподавателя Г. П. 
Логинову и других коллег за поддержку и ряд важных замечаний, а также 
рецензентов — коллектив кафедры общей и неорганнческой химии МИСиС 
(зав. кафедрой проф. Г. М. Курдюмов) и заведующего кафедрой общей и 
физической химин МИХМ проф. В. С. Первова, взявших на себя нелегкий труд 
внимательного прочтения рукописи и внесших конструктивные предложения, 
учет которых заметно улучшил пособие. 

Авторы ожидают, что книга окажется полезной преподавателям и студен- 
там кафедр общей и неорганической химии в качестве учебного пособия и 
справочно-информационной базы данных. 

Все замечания и предложения читателей будут приняты с признательнос- 
тью. 


СТРУКТУРА ПОСОБИЯ 


Описаны химические свойства неорганических веществ элементов, располо- 
женных по группам Периодической системы, последовательно представлены 

свойства. элементов А-грулп (5- и р-элементов), Б-групп (4-элементов) и отно- 

сящихся к Б-группе семейств лантаноидов и актиноидов (элементов). Внут- 

ри каждой группы элементы расположены по мере увеличения порядкового 

номера; так, свойства элементов ТА-группы даны в следующем порядке: свой- 

ства лития, натрия, калия, рубидия, цезия и франция. Свойства водорода как 

‘первого элемента Периодической системы, не относящегося ни к какой группе, 

представлены отдельно. 

Свойства каждого элемента охарактеризованы свойствами веществ, в CO- 
став которых входит этот элемент. Многоэлементные вещества отнесены к 
разделу того элемента, который определяет главные химические свойства всего 
вещества. Например, химические свойства веществ К2Сг2От и КМпО. представ- 
лены в разделах, посвященных соединениям хрома и марганца (а не в разделе 
соединений калия), поскольку в большинстве реакций этих веществ катионы 
калия К* участия не принимают, а просто переходят из реагентов в продукты, 
тогда как дихромат-ион СО? и перманганат-ион MnO; определяют главное 
для этих веществ — их сильные окислительные свойства. Водородные соедине- 
ния элементов находятся в разделах соответствующих элементов, то же отно- 
сится к оксидам и гидроксидам. 

. Разделы, посвященные химии того или иного элемента, включают ряд 
пронумерованных рубрик, каждая из которых отвечает одному веществу. Для 
удобства пользования справочным материалом в пособии сделана сквозная 
нумерация рубрик. 

Порядок расположения рубрик внутри раздела следующий: 

простое вещество (всегда первая рубрика раздела); 

водородные соединения; 

оксиды; 

гидроксиды (основания, кислоты, амфотерные гидроксиды); 

соли металлов (наиболее распространенные — карбонаты, нитраты, суль- 
фаты, хлориды и др.); 

бинарные соединения; 

комплексные соединения. 

Соли менее известных и малораспространенных кислот находятся в разде- 
лах кислотообразующих элементов вслед за соответствующими кислотами. 
Для нахождения рубрик таких солей следует пользоваться формульным указа- 
телем в конце пособия. 

Описание вещества начинается с краткой словесной характеристикн, вклю-‘ 
чающей цвет (обычно для агрегатного состояния при комнатной температуре), 
некоторые качественные физические свойства (твердость, хрупкость, термичес- 
кая устойчивость, фазовые переходы), особенности строения, устойчивость на 
воздухе, растворимость в воде, наличие или отсутствие взаимодействия с 
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распространенными простыми и сложными веществами, указание на способы 
получення в лаборатории и в промышленности, встречающиеся в литературе 
технические, тривиальные и минералогические термины. В конце словесной 
характеристики приведены основные константы вещества — относительная 
молекулярная масса M,, плотность (4 или р), температура плавления (fon), 
температура кипения (fxun), коэффициент растворимости в воде (k; или ъ,). 

Способы получения веществ указаны ссылками на другие рубрики, где 
данное вещество фигурирует в качестве продукта одной или нескольких реак- 
ций (в ссылке приводится номер рубрики и, верхним индексом, номер уравне- 
ния реакции). 

Далее следует пронумерованный набор уравнений химических реакций, 
отражающих главные химические свойства данного вещества. Порядок распо- 
ложения уравнений реакций в общем случае следующий: 

термическое разложение вещества; 

поведение кристаллогидратов, их обезвоживание или разложение; 

отношение к воде, а именно: электролитическая диссоциация, протолиз, 
обратимый или необратимый гидролиз, другие взаимодействия с холодной и 
горячей водой; 

взаимодействне с распространенными кислотами — хлороводородной, 
серной и азотной (при однотипности реакций с кислотами приведено уравне- 
ние реакции только с хлороводородной кислотой); 

взаимодействие со шелочами (как правило, приведено уравнение реакции 
только с гидроксидом натрия); 

взаимодействие с водородом, кислородом, другими неметаллами, метал- 
лами; 

обменные взаимодействия со сложными веществами: 

окислительно-восстановительные взаимодействия: 

комплексообразование; 

электролиз. 

В уравнениях химических реакций указаны условия проведения и протека- 
ния реакций, когда это важно для понимания химизма н степени обратимости. 
К таким условиям относятся: 

агрегатное состояние реагентов и продуктов, цвет; 

состояние раствора (разбавленный, концентрированный, насыщенный, 
конкретный состав); 

продолжитеёльность реакции; 

интервал температур, давление, катализатор; 

образование осадка или газа: 

растворитель. 

.B формульном указателе представлены вещества рубрик, т.е. основного 
текста пособия. 


СПИСОК СОКРАЩЕНИЙ И УСЛОВНЫХ ОБОЗНАЧЕНИЙ 


аморфн. — аморфный 

безводн. — безводный 

бел. — белый 

бур. — бурый 

бц. — бесцветный 

вак. — в вакууме 

влажи. — влажный 

(r) — газообразное состояние 

гол. — голубой 

гор. — горячий 

дымящ. — дымящий 

(ж) — жидкое состояние 

желт. — желтый 

ЖидДк. — жидкий 

зел. — зеленый 

кат. — катализатор 

кип. — кипящий, при кипячении 

комн. — при комнатной температуре 

конц. — концентрированный 

кор. — коричневый 

красн. — красный 

насыщ. — насыщенный 

н. у. — нормальные условия 

оранж. — оранжевый 

оч. разб. — очеиь разбавленный 

(р) — в растворе 

разб. — разбавленный 

роз. — розовый 

св. — светло- 

сер. — серый 

син. — синий 

(т) — твердое состояние 

т. — TeMHO- 

телесн. — телесный 

фиол. — фиолетовый 

хол. — холодный 

черн. — черный 

электрич. — электрический 

ПР — произведение растворимости 

(верхний индекс — темпера- 
тура), рПР = - lg (ПР) 

4 — относительная плотиость для 
твердого и жидкого состояния 
(верхний индекс г, отсутст- 


Bue индекса  — прн 18- 
`25 °С) по воде (1 г/смз, 4 °С) 

Кь — ионное произведение воды 

Кк— константа кислотности (при 
25° С), рКк = — Ig (Kx) 

Кь — ступенчатая константа нестой- 
кости комплекса (при 25° С), 
РК» = - le (Кн) 

Ко — константа .осиовности (при 
25° С), рКо = - Ig (Ko) 

К, — ступенчатая константа устой- 
чивости комплекса (при 25° С) 

Кс — константа равновесия, выра- 
женная через молярные кон- 
центрации (при комнатной 
температуре), pK = - Ig (Ke) 

К, — ионное произведение раство- 
рителя (верхний индекс — тем- 
пература), pK; = - lg (Ks) 

ks — массовый коэффициент рас- 
творимости (верхний индекс — 
температура), r/100 г воды 

М; — относительная молекулярная 

масса, 

р — избыточное давление 

РН — водородный показатель, 
pH = - lg [Н:0'] 

кип — Температура кипения 

ил — температура плавления 

1субл — температура сублимации 

(возгонки) 

((а—>В) — температура полиморфно- 

го перехода 

у, — объемный коэффициеит рас- 
творимости газа (верхний ин- 
декс — температура), 
мл (н. y.)/100 г воды 

By — общая константа нестойкости 
комплекса (при 25°C), pp. = 
= — Ie (By) 

р — плотность газообразного со- 
стояния 

т — медленное протекание реакции 
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Часть I 
ХИМИЯ 5-ЭЛЕМЕНТОВ 





ВОДОРОД 


1. Н) — ДИВОДОРОД 


Легкий водород, дипротий. Природный водород содержит изотоп 'H (протий) 
с примесью стабильного изотопа 2Н (дейтерий О, преобладает) и радиоактив- 
Horo изотопа °H (тритий T, следы). Неметалл. Бесцветный трудносжижаемый 
газ. Очень мало растворяется в воде, лучше — в органических растворителях. 
Хемосорбируется металлами (Fe, Ni, Pt, Ра). Сильный восстановитель при 
повышенных температурах, реагирует с металлами, неметаллами, оксидами 
металлов. Особенно высока восстановительная способность у атомного водо- 
рода Н°, образующегося при термическом разложении молекулярного водоро- 
да H2 или в результате реакций непосредственно в зоне проведения восстано- 
вительного процесса. Получение см. 5:2 '* 15 И.И, 361, 42413, 4848*. 


М, = 2,016; dey = 0,08667°™. dex = 0,07108*. 
р = 0,08988 г/л (н.у.); tna =-259,19° С; tran = —252,87° С; 
vs = 2,159, 1,8209, 1,60, 

1, Hy => 2H° (2000—3500° С). 
2. Hy + F, =2НЕ (ot -250° С до комн.), 

H2 + Cl, = 2Н( (сжигание, комн. — на свету 

Элементарные акты: Cl, = 2СГ, С! + Н, = HCl + H°, Н* + СЬ = НС! + СЁ. 

H2 + E; = 2HE (Е = Br, I; 350-500° С, кат. Pt). 
3. 2H2 + O2 = 2H.0 (550° С, сгорание на воздухе) 


Элементарные акты: Н› +0) = 20Н°, OH® + H, =Н2О + Н®, H°+ О, = 
= ОН® + 0°, 0°+H2= OH’ + Н°. 


4. H.+S=H2S {150—200° С), 
ЗН} + N2 = 2NH3 (500° С, р, кат. Ее). 
5. 2H2 + C (кок®) = СН. (600° С, р, кат. Pt), 
H2 + 2C (коко = СН, (1500—2000° С). 
6. H2 + 2Na = 2NaH (300° C), 
H2 + Ca = CaH, (500—700° С). 
7. 4H. + (FeFell)0, = 3Fe + 4H,0 (выше 570° С). 
8. H2 + Ар2$0. = 2Ag + Н}5О04 {выше 200° С), 


* Здесь и далее цифра в строке — номер рубрики, верхиий индекс — номер 
уравнения реакции в этой рубрике. 


4H2 + 2Na2SO, = NaS + 4H20 (550—600° С, кат. Fe203). 


9. 3H2 + 2ВСЬ = 2B + 6HCI (800—1200° C), 

H; + 2Е4СЬ = 2EuCl, + 2HC1 (270° C). 
10. 4H2 + СО; = CHa + 2H20 (200° С, кат. Cu20). 
11. Н) + CaCz = Ca + СН? (выше 2200° С). 
12. Н› + 2C (кокс) + М; = 2HCN (выше 1800° С). 
13. Hi + BaH: = Ва(Н5)› (до 0°С, р). 
14. 2H°(Zn, разб. HCl) + КМО: = КМО; + НО, 

8H°(Al, конц. КОН) + KNO3 = NHsf + KOH + 2H20 (кип.). 


15. 2H°(Zn, разб. НС!) + EuCl; = 2Е СЫ. + 2НС,, 
2H°(Al) + NaOH (конц.) + Ар25 = 2Agy + H20 + NaHS. 
16. 2H°(Zn, разб. H2SO,) + C2N2 = 2HCN. 


2. 02 — ДИДЕЙТЕРИЙ 


Тяжелый водород. Бесцветный трудносжижаемый газ. Природный водород 
содержит 0,012—0,016% (масс.) D2 (остальное — "He и следы T2). В газовой 
смеси D> с 'H2 изотопный обмен происходит при высоких температурах. Очень 
мало растворяется в обычной и тяжелой воде. Изотопный обмен с обычной 
водой проходит слабо. По химическим свойствам аналогичен H2, но менее 
реакционноспособный. Получение см. 6° * ". 


М, = 4,028; dew = 0,17, и =-254,5° С; вип = -249,49° С. 
3. Т. — ДИТРИТИЙ 


Сверхтяжелый водород. Бесцветный газ. Радиоактивен (В-излучатель), пернод 
полураспада 12,34 года. По химическим свойствам аналогичен H2. Образуется 
в атмосфере при бомбардировке ядер ‘“N нейтронами космического излучения, 
следы его содержатся в природных водах. Полученне — бомбардировка лития 
медлеииыми нейтронами в ядерном реакторе. 


М, = 6,032; ` ton =-252,52° С; кип = -248,12° С. 
4. HD — ДЕЙТЕРИОВОДОРОД 


Бесцветный газ. Практически ие растворяется в обычной и тяжелой воде. По 
химическим свойствам аналогичен H2. Получение см. 67°. 


М, = 3,022; day = 0,146”. р=0,135 г/л (н. у.); 
{пя = -256,5° С; (и = -251,02° С. 
5. Н2О — ВОДА 
Бесцветная жидкость (в толстом слое — голубовато-зеленая, летучая; твердая 
вода (лед) легко возгоняется. По изотопному составу кислорода природная 


вода — в основном Н2'6О с примесями H2!8O и H2!70, по изотопному составу 
водорода — в основном 'Н2О с примесью НРО. Жидкая вода подвергается 
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автопротолизу (продукты НзО* и ОН’); катион оксония НзО* — самая сильная 
кислота и гидроксид-ион OH — самое сильное основание в водном растворе, 
а сама вода — самый слабый сопряженный протолит (в протонной теории 
кислот и оснований). Образует кристаллогидраты со многими веществами. 
Химически активна; реагирует с металлами, неметаллами, оксидами, гидроли- 
зует многие бинарные соединения и соли. Почти универсальный жидкий рас- 
творитель неорганических соединений. Для химических целей природную воду 
обычно подвергают очистке методом перегонки (дистиллированная вода). 
Специальными методами получают сверхчистую воду. См. также 1°. 


М; = 18,02; ад = 0,9179; аъ = 0,999841, 
0,998203, — 0,997044@9, — 0.971809 — 0.958350. 
НО) = 1,1129; — р= 0,8652 г/л (н.у.), — 0,5977 г/л 

(ро, 100° С); тм =0,00°С; и = 100,00° С; 
tenn(H2!8O) = 100,13° С; — К? = 1,008-10"'*. 


1. 2H2.0 <> 2H2 +0, (выше 1000° С), 
Н.О— +» H°, Н,, O°, О,, он‘, НО», НО? (радиолиз). 
H* H* 
нию 
2. НО + НО => OH™ + H;0* (pH 7). 
кислота | основание П основание | кислота П 


H20 + НСЮ: = СЮ; + H30*, НО + НСМ —> СМ + H0°. 

4H20 + NaOH = [Ма(Н:0)4]* + OH”, НО + NH3 => NHj+ OH’. 
4H20 + МаСЮх = [Na(H20),]* + ClO; . 

4H20 + Zn(C1O4)2 = [Zn(H20)4]* + 2C10;, 

H20 + [Zn(H20),]"* —> [Zn(H20),(OHM)]* + Н3О*. 

7. 4420 + NaCN = [Ма(Н:О)4" + CN’, НО + CN" HCN + OH”. 
8. 6H20 + AlS3 = 2АКОН)з 1 + 3H,ST, 2Н.О + SiCl, = SiO, J + 4HCI, 
6H20 (кип.) + MgsN, = 3Mg(OH)24t + 2NH3 Т, 

2Н.О + СаС, =Ca(OH)2 + CoH,f. 


9. HO + Na.O = 2МаОН, H20 + CaO = Ca(OH), 3H20 + La,Q; = 2 
, ‚ 3 = 2Га(ОН}з. 
10. H,O + ClO; = 2HCIO,, НО + SO; = H2SO,, 6H20 + Р.О = iO. » 


И. яН2О + Ch = Ch-nH,0, СьиНО— НС + НСЮ + (п- 1)H20. 
12. 2H20 + СаН, = Ca(OH), + 2Н.1. 


Aw w 


13. 2H.0 + 2M = 2MOH + H; t (M = Li, Na, K, Rb, Cs), 
2H20 + М = M(OH), + Hot (M = Ca, Sr, Ba, Ra). 
14. 4H20 (пар) + 3Fe =(Fe!'Fell!)o,+ 4H, (до 570° С). 


15. бН:О (rop.) + 2NaOH (конц.) + 2Al = 2Ма[АКОН)4 + ЗН» 1. 
16. 2Н2О + 2CrSO4——*—> Hat + 2Cr(SO.)OH. 


17. НЮ + С(кокд— CO + Hp (800—1000° С), 
H,0 + СО СО, + H2 {выше 230° С, кат. Fe20s). 
18. НО + F, = 2HF + 0° (комн., примесь Оз), 
Н.О + O° = НО», НХ + Оз = H202 + O2 (УФ-облучение). 


19. 2Н2О (гор.) + 2ХеЕ, ——> 021 + 2ХеТ + 4НЕ. 
20. 2H20 + 2Co2(SO4)3 = 4CoSO. + O2t + 2HaSO,, 
2Н2О + 4КМпО. —*— 4Mn0O; J + 302 T + 4КОН. 


21. 2H,0 ТРИЗ ОН, 1 (катод) + О 1 (анод). 


Внейтральном растворе (электролит Na2SO,): 
(на катоде) 2H20 + 2е = H2 T + 20H’, 
(на аноде) 2H20 - 46 = O2 T + 4H* (точнее, НзО*), 
(в растворе) OH” + H* = Н2О, 
Вкислом растворе (электролит H280,): 
(на катоде) 2Н* (точнее, НзО*) + 2е` = H2 Tf, 
(на аноде) 2Н2О - 4е = O2 T + 4H* (точнее, НзО*). 
В щелочном растворе (электролит КОН): 
(на катоде) 2Н2О + 26 = H2 T + 20H’, 
(на аноде) 40H” — 4e° = O24 + 2НО. 


6.D:0—OKCH] JENTEPHS 


Тяжелая вода. Бесцветная гигроскопичная жидкость; более вязкая, чем обыч- 
ная вода Н2О. Автоионизирование протекает в меньшей степени, чем у H20. 
Неограниченно смешивается с обычной водой, изотопный обмен приводит к 
образованию полутяжелой воды НГО. Растворяющая способность ниже, чем 
у обыной воды. Химические свойства их одинаковы, но все реакции с участием 
РО 1B D,O как растворителе протекают медленнее, чем для HO. Содержится 
в природных водах (массовое отношение D,O : H20 = 1: 5500). Получают при 
многократном электролизе природной воды (тяжелая вода накапливается в 
остатке электролита). 


М, = 20,03; 4 = 1.107119, 1104269; 
thn = 3,813? С; tenn = 101,43° С. 


1. 20:0 0:0* + ОБ-; pK, = 14,70. 


2. ОЮ+Ног> 2HDO. 

3. 2020 + 2Na = 2NaOD + 2. t (комн.). 
4. D,O (пар) + Mg = MgO + D, (выше 480° С). 
5. Ро + 2CsHsC(O)E = (CsHsCO),0 + 2DE (80—120° C, E=F, Cl). 
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6. 020 + Н$ОЗЕ = HDSO, + DF (50—70° С). 
7. 20.20 + SiCl, = SiO. + 404 (комн.). 
8. ГО + PCI; = РСЬО + 2DCl, 4020 + РСБ = ОзРО. + 5DCI. 

9. 120.0 + 4РВгз = 120 Вг + 3D3PO, + PD; 1 (кип.). 
10. 4020 + 3Br2 + $ = 02504 + 6DBr. 

11. 82.0 + 2Р (красн.) + 515 = ODI + 2D3PO, (кип.). 
12. 60:0 + ALS; = 2АКОО)}з $ + 30,5 1 (комн.). 
13. 220 (хол.) + SO3 = 0:30, 2020 + $СЬО) = 0:80 + 2DCI. 

14. 60.0 + MgsN2 = ЗМЕОО)› $ + 2NDs 1 (кип.). 
15, 60.0 + Р.О = 4D3PO, (95—100° ©). 
16. 42:0 + ЩАШНА = LiOD + AOD); $ + 4HD TF {в эфире). 
17. 2D20@) ТРИ 2, 1 (катод) + О; 1 (анод) [см. также 57]. 


7. Т.О — ОКСИД TPHTHA 


Сверхтяжелая вода. Бесцветная жидкость, более вязкая, чем DO и H20. 
Неограниченно смешивается с обычной и тяжелой водой. Изотопный обмен с 
H,O и О2О приводит к образованию НТО и ОТО. Растворяющая способность 
меньше, чем у D2O и И2О. По химическим свойствам не отличается от Н2О и 
020, но все реакции протекают медленнее. Следы Т2О содержатся в природных 


водах и атмосферной влаге. Получение — пропускание Т› над раскаленным 
CuO. 


М, = 22,03; thn = 4,5° С. 
ЭЛЕМЕНТЫ ТА-ГРУППЫ 


ЛИТИЙ 
8. Li— ЛИТИЙ 


Щелочной металл. Серебристо-белый. Самый легкий из металлов, мягкий, 
низкоплавкий. Реакционноспособный; на воздухе покрывается оксидно-нит- 
ридной пленкой. Воспламеняется при умеренном нагревании; окрашивает 
пламя газовой горелки в темно-красный цвет. Сильный восстановнтель; реаги- 


рует с водой, кислотами, неметаллами, аммиаком. Получение см. 9" |, 10*%, 
185,20. 


М, = 6,941; 4= 0,534; tar = 180,5° С; tran = 1336,6° С. 


1. 214+2Н20 = 2LiOH + Hp 1. 

2. 211+ 2HCI (разб.) = 2LiCI + H2 1. 

3. 211+ 3H2SO, (конц.) = 2LIHSO, + SO, T + 2H20. 

4. 3Li+ 4HNO; (разб.) = ЗЫМО: + МОТ + 2Н2О. 

5. 2Li+H» = 2LiH (500—700° С). 
6. 24 +Е, = 2LiE (комн., Е = F, Cl, Br; выше 200° С, Е = I). 


7. Чл +0. = 2Li,0 (выше 200° С, примесь 1420>). 


8 2Li+S = Lid (выше 130° С). 
9. 611+ М2 (влажн.) = 2Li3N (комн.), 

614 + N2 = 213М (200—250° С, р). 
10. 2Li + 2C = LixC2 (выше 200° С, вак.). 
11. 4Li + Si = Li,Si (600—700° С, примесь 1428). 
12. 21 + 2NH3 = 2LiNH2 + H2 (220° С), 

2Li + NH; = LixNH + H2 (400° С). 
13. Li + 4NH3oo = [Li€NHs),]° (син.) [-40° С}, 


(Li(NH3)4]° + „МНыю =? ОН) + & -nNHb. 


9. LIH —ГИДРИД ЛИТИЯ 


Белый, легкий, плавится без разложения, разлагается при дальнейшем нагрева- 

нии. Сильный восстановитель; реагирует с водой, кислотами, неметаллами, 
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оксидами неметаллов. Получение см. 8”, 20°. 


M, = 7,95; d = 0,82; tna = 680° С. 


1. 2LiH = 2Li + H2 (850° С или вак., 450° С). 
2. Н+Н2О = ЦОН +H, 1. 

3. LiH + HCl (разб.) = LiCl + Н.Т (комн.). 
4. 2LiH + О) = 2LiOH (выше 500° С). 
5. LiH + Ch = LiCl + HCI (400—450° С). 
6. 2LiH + 2S =LiS + H2S (300—350° С). 
7. 3LiH + № = LisN +NH3 (500—600° С). 
8. 2LiH + 4C (графит) = Li,C, + СН) (400° C). 
9. 21АН + 250) = LiSO, + HS (200° C). 
10. LiH + CO = Li(HCOO) [до 250° С, р]. 
11. 4LiH + 3S8iO2 = 2LigSiO; + Si + 2H2 (500° C). 
12. LiH+ NH; = МН) + H2 (350° C). 
13. МН + NHsqy = LiNH2 4 + Hot (- 40° C). 
14. 4LiH + AICI; = Li[AlH,] + 3LiCl 4 (в эфире). 
15. Но РИ, 2Li (катод) + Hy t (анод). 


10. 1120 — ОКСИД ЛИТИЯ 


Белый, гигроскопичный, тугоплавкий, при нагревании не разлагается. Прояв- 
ляет свойства основных оксидов, энергично реагирует с водой (образуется 
щелочной раствор), кислотами, металлами, кислотными оксидами, поглощает 
СО; из воздуха. Получение см. 87, 12', 13" 3, 14!, 


М, = 29,88; d=2,013; 9 t= 1453°C; — циая 2600° С. 


1420 + НО = 2LiOH. 


1. 

2. 120 + 2HCI (pa36.) = 214С! + НО. 

3 14.0 + H2S = LiS + НО (900—1000° С). 

4. 150 + Si = 4Li + SiO, (1000° C). 

5. LiO + Mg = 211 + MgO (выше 800° С). 

6. 3Li,O + 2Al = 614 + АБО (выше 1000° С). 

7. 1100 + CO, = LixCOs (500—600° С). 

8. 2Li,O + SiO? = LisSiO« (1000° С), 
150 + SiO = Li2SiO3 (1200—1300° С). 


11. LixO2 — ПЕРОКСИД ЛИТИЯ 


Белый, при нагревании разлагается без плавления. Полностью гидролизуется 

водой, реагирует с кислотами. Энергично поглощает СО) из воздуха. Получе- 
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ние см. 12°. 


М, = 45,88; @4= 2,363. 


1. 21420» = 2120 + О, (200—400° С). 
2. 1420» .Но = ИО. + НО (выше 0° С). 
3. LizO2 + 2Н2О (хол.) = 2LiOH + НО, 


214201 + 2H2O(rop.) = 4LiOH + 0.1. 

4. 11220) + 2HCI (разб., хол.) = 21441 + НО», 
211.0. + 2H2SO, (разб., гор.) = 2145504 + 2H2O + 0,1. 

5. 21420? + 2CO2 = 214.СО: + O2 (выше 200° С), 
11.0) + CO = 12СО: (40—70° С). 


12. LiOH — ГИДРОКСИД ЛИТИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается в 
атмосфере Hz. Хорошо растворяется в воде. Проявляет свойства основных 
гидроксидов (щелочь), реагирует с кислотами, кислотными оксидами, погло- 
щает CO? из воздуха. Получение см. 8', 9“, 10', 13°, 166, 18"! 
М, = 23,95; а= 1,46; thn = 471° С; 
ks = 12,809, 15,389. 


1. 2LiOH = Li,O + H,0 (800—1000° С, в атмосфере H2). 
2. ШОН. НО = LiOH + НО (500° С, в атмосфере H:). 
3. ЧОН (pa36.) + 4Н2О = [Li(H.0),]* + OH. 

4. LiOH + HCI (фазб.) = LiCl + HO. 

5. 2LiOH (конц.) + СО, = LixCO; 4 + Н2О (комн.) 
6. 4LiOH (pa36.) + SiOx) <— LigSiOup, + 2H2O (комн.). 
7. 2LiOH (насыш.) + SO. = 142503 + Н.О. 

8 2LiOH + H2O + 2Н.О) (гор.) = 10) . НО: - 3H20 $ (в этаноле), 


— 
a 


120). НО» - ЗН = 1120) + НО? + ЗН2О (над Р.Отю, вак.). 
9. 2LiOH (xon.) + Cl, = ИСО + Licl + H.0, 
6LiOH (rop.) + ЗСЬ = LiClO; + SLiCl + ЗН. 


13. LipCO3;— КАРБОНАТ ЛИТИЯ 


Белый, при прокаливании разлагается выше температуры плавления. Умерен- 
но растворяется в холодной аоде, меньше — в горячей. Кристаллогидратов не 
образует. Реагирует с кислотами, металлами и неметаллами, их оксидами. 
Получение см. 10’, 12°, 16°, 
М, = 73,89; d@=2,11; tun = 618°C; 
ky = 1,27, 0,8509. 


1. LixCO3 = LixO + СО, (730—1270° C). 
2. LisCO3 + 2HCI (разб.) = 2LiCl + CO; 1 + H20. 

3. LigCO3 + С (кокс.) = LixO + 2CO (800° C). 
4. LixCO3 + Mg = 2Li + MgO + CO, (500° C). 
5. LixCOxn + НХ + CO? — 2LiHCOsg. 

6. 2LixCO3 + SiO. = LigSiOg + 2CO? (800—1000° С). 
7, Li2CO; + 4B(OH); = Li2B.O, + CO2 + 6H,0 (600° C). 
8. LixCO3 + АБО: = 2LiAIO2 + COz (800—900° C). 
9, 142СОз + Ca(OH) = 2LiOH + CaCO; (до 600° С). 
10, 4LixCO3 + 2Cr2O03 + 302 = 41 СтО‹ + 4С О; (600—700° С). 


14. LINO3;—- НИТРАТ ЛИТИЯ 


Белый, весьма гигроскопичный, плавится без разложения, при дальнейшем 
нагревании разлагается. Хорошо растворяется в аоде (гидролиза нет). Окисли- 
тель при спекании. В растворе восстанавливается только атомным водородом. 
Получение см. 8*, 17°, 19%. 
М, = 68,95; 4=2,38; tn, = 253,0° С; 
к, = 74,500, 194,109. 


1. 4LiINO3 = 2150 + 4NO2 + O2 (475—650° С). 
2. 1АМОз - ЗН2О = ММО: + ЗНО (200° С, вак.). 
3. LiNOs (pa36.) + 4Н2О = [Li(H2O).]* + МОз (pH 7). 
4. LiNO; + 2H°(Zn, разб. HCl) = МО, + Н2О. 

5. LiNO;+ Pb = МО, + PbO (400° C). 


15. LisPO4— ОРТОФОСФАТ ЛИТИЯ 


Литиофосфат. Белый, плавится без разложения. Плохо растворяется в воде, 
растворимость возрастает в присутствии гидрата аммиака. Разлагается кисло- 
tamu. Получение см. 18”. 
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М. = 115,79; 4=2,537; tan = 837°C; №=0,0309. 
1. LisPO,- 12Н2О = Liz3PO, + 12H20 (120° С, вак.). 
2. LisPO, + 2НС (конц.) = МН2РО. + 244. 
3. 2LisPO4 + Н25 01 (разб.) = 21НРО, + 142504, 
Li3PO4 + ЗН?$О1 (конц.) =3LIHSO, + НзРО.. 
4, 2Li;PO, + ЗСаСЬ (конц.) = 6LICI + Саз(РО4)› $. 


16. 112504 — СУЛЬФАТ ЛИТИЯ 


Белый, плавится без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). 
Вступает в реакции обмена. Получение см. 9”, 19°. 


М, = 109,944 4=2,221; 11=85%С; = 34,7, 31,909. 


1. 145504. H2O = 112501 + Н2О (130—500° С). 
2. 11550, (pa36.) + 8Н2О = 2[Li(H20),J° + SOF” (pH 7). 
3. 142504 + H2SOy (конц.) = 2LiHSO«. 

4. 11504 (конц.) + Ма›СО: = LizCO3 + +Ма2$04 (кип.). 
5. 142801 + ВаСЬ = BaSO, + + 2141. 

6. 112504 + Ва(ОН); = BaSO, $ + 2LiOH. 

7. 142504 + Ba(N3)2 = 21АМз + Ва О $. 

8. 145504 + 4С (кокс) = 1455 + 4CO (800—900° С). 
9. 145504 + 4H2 = 145 +4НО (600—700° С). 


17. LiF — ФТОРИД ЛИТИЯ 


Белый, плавится и кипит без разложения. Плохо растворяется в холодной воде; 
растворимость еще более понижается в горячей воде и в присутствии гидрата 
аммиака или фторида аммония. Кристаллогидратов не образует. Разлагается 
концентрированными кислотами, реагирует с гидроксидами и оксидами ще- 
лочноземельных металлов. Получение см. 8%, 185. 


М, = 25,94 d=2,635; и = 845,15 С; 
tenn = 1676? С; ks = 0,279, — 0.13589. 
LiF + НЕ (конц.) = 4(НЕ». 
LiF + H28Oq (конц.) = LiHSO, + НЕТ. 
LiF + HNOs (конц.) = LiNO; + НЕТ. 
2LiF + CaO = Li,O + CaF, (600-—700° С). 
2LiF + Ca(OH), (насыщ.., гор.) = 2LiOH + CaF, J. 


Wwrwn = 


18. LiCl— ХЛОРИД ЛИТИЯ 


Белый, расплывается на воздухе. Плавится и кипит без разложения. Хорошо 
растворяется в воде (гидролиза нет). Разлагается концентрированными кисло- 
Tamu. Вступает в реакции обмена. Получение см. 82°, 9% ° 102, 124, 132, 16°. 
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М, = 42,39; 4= 2,068; tan = 610° С; бил = 1380° С; ks = 84,509, 112,380. 


LiCl. Н2О = МС! + НО (выше 98° С). 
LiCl (pa36.) + 4Н2О = [Li(H20),)" + СГ (pH 7). 
ТАС + H2SO, (конц.) = 143504 + 2HCI t (кип.). 
LiCl + LiHSO, = $04 + HCI (450—500° С). 
ТАС! (конц.) + NH4F (конц.) = LiF $ + NHACL 

LiCl кол.) + AgNO: (иасыщ.) = Ы МО; + АВС! $. 

3LiCl (конц.) + КзРО4 = ИЗРО4 $ + ЗКС1. 

3LiCI (конц.) + Na2HPO, + NaOH = ЦзРО.4 $ + Н2О + 3NaCl. 

LiCl (конц.) + 4(NH3 - НО) [kon] = [Li(NH3),JCI + 4H20. 


10. 2LiClyg > 211 (катод) + Ch 1 (анод). 


И. 251+ 2H,O ТРИ 21 ЮН + He 1 (катод) + Ch (анод). 


12. 2LiCkp) ТР 211 (катод) + Cl 1 (анод). 
(wa Нр-катоде) 


WAN ANAL WN 


19. 1125 — СУЛЬФИД ЛИТИЯ 


Светло-желтый, плавится без разложения. Хорошо растворяется в воде (силь- 
ный гидролиз по аниону). Кристаллогидратов не образует. Воестановитель; во 
влажном состоянии окисляется O2 воздуха. Реагирует с кислотами, неметалла- 
ми. Получение см. 8°, 9°, 103, 16°”. 


М, = 45,95; 4=1,66; {шт = 950°C. 
15$ (разб.) + 8Н2О = 2[Li(H20),]* + 57, 
$ +НЮ--> HS + OH: pK, = 1,09. 
155 + 2HCI (pa36.) = 2LiCl + HS Т. 
115$ + 3H2SO, (конц.) = 2LiHSO, + SO, T +S 4 + 2H20. 
11$ + 4НМО: (конц.) = 2LINO; + 2NO, 1 +S ++ 2Н2О. 
1455$ (хол.) + Н»$ (насыщ.) =2LiHS. 
1135 + 202 = [$04 (выше 300° С). 
2143$ + 2Н.О (хол.) + Op = S $ + 4LiOH. 


NAUwWP WD 


20. LisN — НИТРИД ТРИЛИТИЯ 


Темно-красный, плавится под избыточным давлением, разлагается при нагре- 
вании. Полностью гидролизуется в воде, разлагается кислотами. Получение 
см. 8, 9". 


M, = 34,83; d=1,28; = 813°C (p). 


1. 2Lis3N = 6Li + N2 (300—500° С, вак.). 
2. 3М + 4H20 (хол.) = 3LiIOH + NH; - НО. 
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3. LisN + 4HCI (pa36.) = 3LiCl + NHAC. 
4. LisN + ЗН, = 3LiH + NH3 (300° С, примесь Li2NH). 
21. АМН) — АМИД ЛИТИЯ 


Белый, плавится без разложения, разлагается при дальнейшем нагревании. Пол- 
ностью гидролизуется водой. Реагирует с кислотами. Получение см. rh 


М, = 22,96; 4=1,178; tan = 374°C. 
1. 2LINH2 = LiNH + NH3 (400—500° С). 
2. МН. + 2H:0 (хол.) = МОН + МН. H20. 
3. LiNH2 + 2HCI (разб.) = LiCl + NH4C1. 
22. LpNH—- ИМИД ЛИТИЯ 
Белый, при нагревании разлагается. Полностью гидролизуется в воде. Реаги- 
рует с кислотами, водородом. Получение см. 87, 21". 

М. = 28,90; d=1,48. 


1. ЗТЬМН = 2Li3N + МН} (выше 500° С). 
2. 12МН+ 3H,0 (хол.) = 2LiOH + МНз. НО. 

3. ТЬМН + HCI (разб.) = LiCl + МНС. 

4. ТОМН +Н) = МН, + LiH (250—350° С). 
НАТРИЙ 


23. Na — НАТРИЙ 


Щелочной металл. Серебристо-белый (в тонком слое — с фиолетовым оттен- 
ком), легкий, очень мягкий, низкоплавкий. Темно-красный пар натрия состоит 
из атомов Ма (преобладают) и молекул Ма». В особых условиях образуется 
фиолетово-синий коллоидный раствор натрия в эфире. Химически растворяет- 
ся в жидком МН; (синий раствор), расплаве NaOH. Весьма реакционноспособ- 
ный; на воздухе покрывается оксидной пленкой (тускнеет), воспламеняется при 
умеренном нагревании. Устойчив в атмосфере аргона и азота. Сильный восста- 
новитель; энергично реагирует с водой, кислотами, неметаллами. С азотом 
реагирует только при нагревании (в отличие от Li). С ртутью образует амаль- 
гаму; амальгама — сильный восстановитель, но (в отличие от чистого натрия) 
реакция с водой протекает спокойно. Не реагирует с эфиром, хорошо сохраня- 
ется под слоем бензина или керосина, легко суспендируется в кипящих инерт- 
ных растворителях (толуол, ксилол, гептан, октан и др.). В инертной атмосфере 
расплавленный натрий быстро распределяется по поверхности некоторых 
твердых веществ (NaCl, Ма›СО:з, уголь, железо, АБОз, SiC, 7гО?), образуя 
серо-черные моноатомные покрытия. Окрашивает пламя газовой горелки в 
желтый цвет. Наиболее распространенный металл в морской воде. Получение 
см. 2832, 291!, 360.1. 
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иго - 


9. 


10. 
1. 
12. 


13. 
14. 


М: = 22.990; day = 0,968; dex) = 0,927. 
tna = 97,83° С; {кис = 886° С. 


2Na + 2H,O = 2NaOH + H2 т. 
2Na + 2HCI (разб.) = 2NaCl + Hz т. 


2Na + 2NaOH = 2Na20 + H2 (600° C). 
2Na + H2 = 2NaH (250—400° С, р). 
2Ма + О) (воздух) = Na2O2 (сжиганне, примесь МазО), 
2Na + О; = Ма2О» (250—400° С). 
4Na + O2 + 2H,0 = 4МаОН. 

2Na + Е, = 2NaE (комн., E = F, СЕ 150—250° С, Е = Br, 1). 
2Na + Е = NaxE (выше 130° С, Е = $, Se, Те), 
2Na + ”S = Na2(S,) [- 40° С, в жидк. NH3, п = 1, 2, 4, 5]. 
6Na + №) = 2Na3N (100° С, электрич. разряд), 
3Na + Р (красн.) = МазР Gen.) (200° С, в атмосфере Ar}. 
2Na + 2С (графит) = Na2C2 (150—-200° С). 
2Na + 2Н»5 (насыщ.) = 2NaHSJ + Ht (в бензоле). 
Ма + 4МНьюж = [Na(NH3),] (ин.) [- 40° С], 
[Na(NH3)4] + иМНю<—* [Na(NH3)a]” +е иМН.. 

2Ма + 2NHay = 2NaNH2 + H2 (350° C). 
2Na + В2О: + 7H2 = 2Ма[ВН4| + 3H20 (250—300° С). 


24. МаН — ГИДРИД НАТРИЯ 


Белый. При нагревании разлагается, под избыточным давлением H2 плавится 
без разложения. Сильный восстановитель; реагирует с водой, кислотами, ам- 
миаком, кислородом. Получение см. 23*, 820'. 


12. 


М; = 24,00; @= 1,364; — tun = 638°C (р). 
2NaH = 2Na + H2 (430—500° С, вак.). 


NaH + Но = NaOH + HT. 

NaH + HCI (pa36.) = NaCl + H? f. 

2NaH + O2 = 2NaOH (выше 230° С). 

NaH + Cl, = NaCl + НЕ (450-—-500° С), 

2NaH + 28 = Na2S + H2S (350—400° C). 

2NaH + 4С (графит) = Na2C2 + C2H2 (350° C). 

NaH + СО) = Na(HCOO) [до 200° С, р]. 

2МаН + 250) = Na2SQ, + HS (200—250° C). 

4NaH + AICI; = Ма[АШН4 + 3NaCl (в эфире). 
. 2NaH + (Fe"'Fe}!! )О4=4МаОН + 3Fe (350—420° С). 
. 2NaH + TiCl, = Ti + 2NaCl + 2НС. 

NaH + NH = NaNH2 + H2 (350° C). 


19 


25. Ма2О — ОКСИД НАТРИЯ 


Белый, термически устойчивый, тугоплавкий. Проявляет сильные оснбвные 
свойства: энергично реагирует с водой (образуется щелочной раствор), кисло- 
тами, кислотными и амфотерными оксидами, жидким аммиаком. Получение 
см. 233.5, 261.19, 281°, 29', 294°, 3037. 


М, = 61,98; d= 2,36; tan = ИЗ С @). 


1. 2М№а2О = Ма2О) + 2Na (выше 700° С). 
2. Na,O + НО = 2NaOH. 

3. Na.O + 2HCI (фазб.) = 2МаС! + Н2О. 

4. Na,O + CO, = Ма.СОз (450—550° С). 
5. Na,O + МО + МО) = 2NaNO, (250° С). 
6. Ма2О + АБО: = 2МаАЮ? (1200° С). 
7. 2Na.O + О) = 2Na,02 (250—350° С, р). 
8. Na,O + МНую —> NaNH2 + NaOH (- 50° С). 


26. Na202 — ПЕРОКСИД НАТРИЯ 


Белый (иногда желтоватый из-за примеси NaO,). При нагревании на воздухе 
желтеет и разлагается, плавится под избыточным давлением O2. Имеет ионное 
строение (Ма“)› (О?`). Поглощает CO, из воздуха. Полностью разлагается 
водой, кислотами. Энергично реагирует с кислородом, серой, HaTpHeM, моно- 
и диоксидом углерода. Проявляет окислительно-восстановительные свойства. 
Получение см. 23°, 25" ', 28%. 


М, = 77,98; d= 2,60; tna = 596° C (р). 
1. 2Na,02 = 2Ма20 + О) (400-. 675° С, вак.). 
2. Ма2О) + 8Н2О (влага) = Ма2О) - 8Н.О (0°С). 
3. Na.O2 + 2H20 (хол.) = НО, + 2МаОН, 
2Na20, + 2H20 (rop.) = Oot + 4МаОН. 


4. Na,O2 + 2HCI (pa36., хол.) = 2NaCl + Н2О.. 

5. 2Na2O2 + 2H2SOz (разб., гор.) = 2Na2SO, + 2Н2О + O; Tf. 

6. Na,O, + О) = 2NaO, (450—500° С, р). 

7. 2Na,02 + $ = Na2SO3 + Ма.О (100°С), 
2Ма2О) + С (графит) = NaxCO3 + Ма2О (100°С), 
ЗМа2О) + 2Al (порошок) = 2NaAlO; + 2Ма2О (70—120° С). 

8. 2№20) + 2CO2 = 2Ма›СО: + On, Na20,2 + СО = Na2CO;3 (комн.). 

9. Na2O2 + MnO, = Na2MnQ, (400--.500° С). 

10. Na2O2 + 2Na = 2Na,0 (130---200° С, в атмосфере Ar). 


11. S5Na2O2 + 8Н›5О: (разб.) + 2K MnO, = 50, 1 + 2MnSO, + 8H20 + 
+ 5Na2SO,4 + K2SO,. 
12. Na2O2 + 2H2SO, (разб.) + 2Nal = 1; $ + 2Na2SOu + 2Н2О. 


13. 3Na202 + 2Na3[Cr(OH)s] (rop.) = 2NaxCrO, + 8МаОН + 2H20. 
14. Na2Or + 2H2SO, (разб.) + 2FeSO, = FeSOu)3 + Na.SO, + 2H20, 
Ма» + 2Fe(OH)2(cycnen3ua) = 2FeO(OH)S +2МаОН. 


27. NaO2 — НАДПЕРОКСИД НАТРИЯ 


Оранжево-желтый, при нагревании разлагается без плавления. Имеет ионное 
строение (Ма*) (О5).Реагирует с водой, кислотами, моно- и диоксидом углеро- 
~ 6 9 
да. Сильный окислитель. Получение см. 26°, 406’. 
М, = 54,99; @=2,21. 


1. №0, 100— 270" с Na.0, {00615 С. вак. Na. 
2 

2. 2NaQz + H2O (хол.) = NaOH + МаНОхр + ОТ, 

2МаНОх» ——> 2NaOH + Ort (комн.). 
3. 4NaQ, + 2H,0 (rop.) = 4МаОН + 30.1. 
4. 2NaQ2 + 2HCI (разб., хол.) = 2NaCl + НО, + О.Т. 
5. 4NaQ + 2СО) = 2Ма2СО: + 30, (комн.). 
6. 2NaQ2 + СО = Ма2СО: + O2 {100° С). 
7. 4МаО) + ЗС(графит) = 2МаСО: + СО) (100° С). 
8 МаО) + АКпорошок) = NaAlO2 (100°С). 


28. NaOH — ГИДРОКСИД НАТРИЯ 


Едкий натр, каустическая сода, каустик. Белый, гигроскопичный, плавится и 
кипит без разложения. Хорошо растворяется в воде (с высоким экзо-эффектом), 
создает в растворе сильнощелочную среду. Сильно снижает растворимость 
многих солей натрия в воде. Не растворяется в жидком аммиаке. Проявляет 
свойства основных гидроксидов (относится к щелочам); нейтрализуется кисло- 
тами, реагирует с кислотными оксидами. Поглощает СО) из воздуха. Реагирует 
с неметаллами, металлами, амфотерными оксидами н гидроксидами. Получе- 
ние см. 23", 257, 29%, 361. 


М, = 40,00; а= 2,130: tna = 321° с; 
tenn = 1390°С; К, = 108,709, 31469, 


NaOH . Н2О = NaOH + НО (100—400° С, вак.). 
МаОН(разб.) + 4H2O = [Ма(Н2О)4] + OH’. 

NaOH + НСКразб.) = NaCl + H20. 

2NaOH + H2SO.(pa36.) = Na2SO, + H20, 

NaOH + H2SO,(konu., хол.) = NaHSO, + H20. 

NaOH + HNO;(pa36.) = NaNO; + H20. 

NaOH (pa36.) + НзРО(конц.) = NaH,PO, + H20, 

2NaOH(pa36.) + H3PO,(pa36.) = Ма2НРО, + 2H20, 

ЗМаОН(конц.) + H3PO,(pa36.) = Na3PQ, + 3H20. 


wn 


na 


21 


32. 
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NaOH + НЕ(разб.) = NaF + НО, NaOH + 2НЕ(конц.) = Na(HF2) + Н2О. 
МаОН(конц.) + НСМ = NaCN + H20. 
6NaOH(pa36.) + 4F.2= OF,t + 6NaF + Of + 3H20. 


. 2МаОН(конц., хол.) + Е› = NaEO + NaE + НО (Е = Cl, Br, I), 


6МаОН(конц., гор.) + ЗЕ› = NaEOs + 5МаЕ + 3H20. 


. [2NaOH(konu,, гор.) + 5СЬ + Br2 = 2МаВгОз + [ONaCi + 6H20. 
. 20NaOH(pa36., гор.) + 7СЬ + In = 2МазНОв+ +14NaCl + 8Н2О, 


24МаОН(конц., хол.) + 71, + Ip = 2Ма Оу +14NaCl + 12H20. 


. 6NaOH + 3Br2 + 204Нз - НО) — > 6NaBr + №1 +8 НО (комн.). 
. 2NaOH(rop.) + I; + НО; =2Nal + ОЛ + 2H20, 


2МаОН(хол.) + 1 + Н25о = 2Nal + SL + 2Н.О. 


. 2МаОН + 2Na = 2Na20 + Н) (600° С). 
. 4МаОН + 3Ca= 3CaO + Ма›О + 2Na +2Н, (600° С). 
. 2(NaQH - НО) + 2Al = 2МаА, + 3H2 (400—500° С), 


2МаОН(конц.) + 6H2O(rop.) + 2Al = 2Ма[АКОН)4] + ЗН1. 


‚ 2МаОН(конц.) + 2Н2О + Zn = Ма{п(ОН)4] + Hit. 
. МаОН(фазб.) + ЕО) = МаНЕОз (Е =С, 5), 


2МаОН(конц.) + EO2 = Na2EO3 + НО. 


. 4МаОН(конц.) + ЗЮ›-— > Na,SiO, + 2Н.О, 


2МаОН + SiO2 = Ма25Юз + НО (900— 1000° С). 


. 4МаОН + 6NO = 4МаМО) + N2 + 2НО (350--- 400° С). 
. 2NaOH(xon.) + NO + МО) = 2МаМО, + НО, 


4NaOH(rop.) + 4NO2 + O2 = 4NaNO; + 2Н.О. 


. 2МаОН + АБО; = 2МаАЮ, + НО (900---1100° С), 


NaOH + Al(OH); = NaAlO, + 2H2O (1000° C). 
2МаОН(конц., гор.) + ЗН + АБО: = 2Na[Al(OH),], 
МаОН(конц.) + АКОН): = Na[Al(OH),]. 


. 2МаОН(60%-й) + Н2О + ZnO = Na2[Zn(OH)4] (90° С), 

2МаОН(конц.) + Zn(OH)2 = Na2[Zn(OH)4] (комн.). 
. МаОН(конц.) + МН4СКконц.) = NaCl + NH3f + НО (кип.). 
. 2NaOH(pa36.) + Fel2 = 2Nal + Fe(OH)1 (в атмосфере N>), 


2NaOH(pa36.) + 2AgNO3 = Ар>О} + НО + 2МаМО.. 


‚ ЗМаОН(разб.) + AICI; = АКОН)з} + 3NaCl, 


4МаОН(конц.) + АСЬ = Na[Al(OH),] + 3NaCl. 


. 2NaOH(pa36.) + ZnCh = Хо(ОН)+ + 2NaCl, 


4МаОН(конц.) + ZnCl, = Na[Zn(OH),] + 2NaCl. 


. 2МаОН(разб., хол.) + Zn + 250, = Ма2$204 + Zn(OH)2. 
. 2МаОН + 2H,0 + 3H202(konu.) = Ма2О) . 2H202- 4H,0+ (0° C), 


Ма2О) - 2H202 - 4НО = Na2O2 + 2H202 + 4H20 (комн., над конц. H2SO,). 


4NaOH) РА, 4Ма(катод) + Ot (ano) + 2Н.О. 


29. Ма.СОз — КАРБОНАТ НАТРИЯ 


Сода (гидрат), сода кальцинированная, или стиральная (безводный). Белый, 
плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. Хорошо 
растворяется в воде (сильный гидролиз по аниону), создает сильнощелочную 
среду. Реагирует с кислотами, неметаллами и их оксидами. Восстанавливается 
углеродом. Получение см. 26*, 28, 30'"*, 327, 

М; = 105,99; d= 2,539; 1,446 (10-гидрат); 


ton = 851° С; ky = 21,82, 45,180. 


Na2CO; = NazO + CO, (выше 1000° С). 
2. Ма2СОз . 10Н2О = Ма›СОз+ 10Н2О (100—120° С, вак.). 
3. NaxCOs(pa36.) + 8Н.О = 2[Ма(Н:0)4}' + СО’, 

CO? + НО НСО; + OH’; pK, = 3,67. 
4. Na2CO; + 2HCi(pa36.) = 2МаС! + СО.1 + HO. 
5. МаСОхнасыщ.) + Н2О + СО, = 2МаНСОз+ (30—40° С). 
6. Ма2СО;з + 2HF(pa36.) = 2NaF + Н.О + COT, 
Na2CO3 + 4НЕ(конц.) = 2Ма(НЕ)) + СО.1 + Н.О. 


— 


7. ЗМаСОз(конц.) + 2H3PO4(pa36.) = 2МазРО. + ЗН2О + 3СО.^ (кип.). 
8. МаСО; + М(ОН)хнасыщ.) = MCO31 + 2NaOH (М = Ca, Sr, Ва). 
9. 3Na2CO3 + 3H2O(rop.) + 2АКЬ = 2Al(OH)3+ + 3СО21 + 6NaCl. 

10. Ма›СОз(конц., гор.) + ЗЕ) = 5МаЕ + NaEQ; + 3CO,t (Е = Cl, Br, I). 
||. Ма2СО; + 2С(кокс) = 2Na + 3CO (900—1000° С). 
12. Na2xCOs + С(кокс) + СаСМ, = 2NaCN + CaCO; (600—700° С). 


13. Ма»СОз(конц.) + 50, = Na2SO3 + СО-Л. 


30. NaHCO; — ГИДРОКАРБОНАТ НАТРИЯ 


Питьевая сода, соль Бульриха, нахколит. Белый, при слабом нагревании раз- 
лагается. Во влажном состоянии начинает разлагаться при комнатной темпе- 
ратуре. Умеренно растворяется в воде (слабый гидролиз по аниону). Кристал- 
логидратов не образует. Разлагается кислотами, нейтрализуется щелочами. 
Вступает в реакции обмена. Получение см. 28'°, 29°, 368. 


М, = 84,01; 4=2,24 к,=9,5909 20,2680, 


1. 2NaHCO; = Na,CO3 + СО, + Н2О (250— 300° С). 
2, NaHCOs(pa36.) + 4Н.О = [Na(H20),]* + HCO,, 

HCO, + НО? НСО; + OH’: рКь = 7,63. 

NaHCO; + НСКразб.) = NaCl + CO, + HO. 

NaHCO; + МаОН(конц.) = NaxCO; + Н2О. 

6МаНСОх(конц.) + ЗСЬ = МаСЮз + 5NaCl + 6CO;T + ЗН.О (кип.). 
NaHCO; + SOx = NaHSO; + СО.^. 


AwWwPw 


7. NaHCO3; + NaH2PO, = NasHPO, + CO2t + H20. 
8 4NaHCO; + 2CuSO4 = Си СОН) + 2Na2SO4 + 3CO.t +НЮ  (кип.). 


31. МаМОз — НИТРАТ НАТРИЯ 


Натронная (чилийская) селитра, нитратин. Белый, гигроскопичный. Плавится 
без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. Хорошо растворяет- 
ся в воде с высоким эндо-эффектом (гидролиза нет). Кристаллогидратов не 
образует. Практически не растворяется в концентрированной азотной кислоте. 
Сильный окислитель при спекании. В раство е восстаиавливается только 
атомным водородом. Получение см. 28°74 29855, 303". 


М, = 84.99: 4=2,266; tan =306,5° С; ks = 87,6, 149. 


I. 2NaNO;3= 2МаМО) + О» (380—500° С; примеси Na2O, NO2). 
2. NaNO3(pa36.) + 4H20 = [Na(H20)4)" + МО; (pH 7). 
3. SNaNO3 + 2H° (Zn, разб. HCl) = NaNO? + НО (комн.), 

NaNO; + 8Н® (Zn, конц. МаОН) = NH3f + 2Н2О + NaOH (кип.). 
4. 2NaNO3 + (NH4)2SO4 = Na2SO4 + 2N20 + 4Н2О (230—300°С). 
5. 8МаМОз + 10Ма = М) + 6МазМО4 (250° С, вак.), 

NaNO; + Ма2О= МазМО. (310—320° С). 
6. NaNO; + Pb = PbO + NaNO, (выше 350° С). 


7. 3NaNOs3 + 4МаОН + Cr2O3 = 2МазСгОл + 3NaNO2 + 2H20 (350—400° С). 


32. Ма25 04 — СУЛЬФАТ НАТРИЯ 


Тенардит; глауберова соль, или мирабилит (гидрат). Белый. Плавится и кипит 
без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). Вступает в 
реакции обмена. Восстанавливается водородом, углеродом. Получение см. 28*, 
33°, 36°, 39°". 
М. = 142,04; 4= 2,66; tun = 884°C; 
кип = 1430° С; № = 19,28%, 43,38. 


2(Ма25 Од - 10Н2О) a) = Ма2$044 + Ма25О(насыщ.) + 20H20 — (32,384° С). 


1. 

2. NazSO4(pa36.) + 8Н2О = 2[Na(H20),]" + $02- (pH 7). 
3. Na2SOany + Н2ЗОж(конц.) = 2МаН$Ожр. 

4. Ма>$О4 + SO3 = Na2S207. 

5. Na2SO4 + 4H2 = Na2S + 4H20 (550-—600° С, кат. Fe203). 
6. Na2SO4 + 2Е, = 2NaF + SOF. + O2 (100—150° C). 
7. Na2SO, + 2С(кокс) + CaCO3 = Ма2СО: + CaS + CO; (1000° С). 
8. Na2SO, + BaX2 = Ва$ О + 2NaX (X = Cr, OH). 


33. NaHSO, — ГИДРОСУЛЬФАТ HATPHA 


Белый. Плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде, создает кислотную среду за счет полного про- 


24 


толиза иона HSO,. Кристаллогидрат NaHSO, -H20 имеет строение 


Ма*Н.О*$02`.Нейтрализуется щелочами. Вступает в реакции обмена. Полу- 
чение см. 284, 323, 36°, 424 83. 


М, = 120,06; 4= 2,742, 2,103 (kp.); tna = 186° С; 
ky = 28,6, 500%, 


1. 2NaHSO, = Ма2$207 + НО (250—320° С, вак.). 
2. МаН$О4 . Н2О = NaHSO, + НО (до 120° С, вак.), 
2(NaHSO, . Н2О) = Ма2$207 + 3H20 (250° С). 
3. Ман$ЗОчконц.) + 4Н2О = [Na(H20)4]" + HSO;, 
HSO; + Н.О = SO; + H,0* (разбавление). 
4. NaHSO, + МаОН(конц.) = Na2SO,4 + H20. 
5. NaHSO, + NaCl = Na2SO, + НС! (450—800° С). 


34. NaF — ФТОРИД НАТРИЯ 


Виллиомит. Белый, плавится без разложения. Умеренно растворяется в воде 
(гидролиз по аниону), растворимость мало зависит от температуры. Кристал- 
логидратов не образует. Разлагается концентрированными кислотами. Вступа- 
ет в реакции обмена. Получение см. 23’, 287“, 2375.5. 


М, = 41,99; d=2,558: tan = 997°C; 
ks = 4,28, 4,690 

1. NaF(pa36.) + 4Н2О = [Na(H20),]* + F’, 

Е +Н2О—> HF + ОН`; р. = 10,82. 
2. NaF + HF(conu.) = Na(HF)), 
NaF + яНЕ = NaF - ПНЕф точнее Ма[Е(НЕ),„] (n= 1+ 4). 
2NaF + H2SO,(konu.) = Na2SO4 + 2HFT (кип.). 
NaF + МОН(насыш.) = NaOH + ЦЕ}. 
2МаЕ(конц.) + H2[SiFs] = Na2[SiFel) + 2HF. 
ЗМаР(конц.) + AIF3 = Ма АЕ. 
7. МаЕм электролиз 


nAurw 


2Nat(kaTon) + Е2›(анод). 
35. Na(HF2) — ГИДРОДИФТОРИД НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Устойчив в сухом воздухе. Умеренно 
растворяется в воде, анион частично разлагается и за счет протолиза НЕ 
создает кислотную среду. Кристаллогидратов не образует. Разлагается кон- 
центрированными кислотами, нейтрализуется щелочами. Получение см. 287; 
29%, 347. 

М, = 61,99: d= 2,08; ks = 3,250, 7,50. 


|. Na(HF2) = NaF + НЕ (270—400° С). 
2. Na(HF,)(pa36.) + 4Н2О = [Na(H20).]° + HF; , 
HF; —— НЕ+Е, HF + НОЕ +Н:0*; pK, = 3,18. 


2Na(HF2) + НЗОхконц.) = Ма2$О4 + 4НЕТ (кип.). 
Na(HF2) + МаОН(конц.) =.2МаЕ + Н2О. 
5. Na(HF2) + Са(ОН)(насыщ.) = NaOH + H20 + CaF2V. 


RY 


36. NaCl — ХЛОРИД НАТРИЯ 


Поваренная соль, галит. Белый, слабогигроскопичный, гигроскопичность 
резко повышается в присутствии естественных примесей, например солей маг- 
ния. Плавится и кипит без разложения. Умеренно растворяется в воде (гидро- 
лиза нет); растворимость мало зависит от температуры, но сильно снижается в 
присутствии HCI, NaOH, хлоридов металлов. Растворяется в жидком аммиаке. 
Слабый восстановитель. Вступает в реакции обмена. Главная составная часть 
природных залежей каменной соли, сильвинита, рапы соляных озер. Получе- 
ние см. 237, 28°, 29%, 32%. 


М, = 58,44; d= 2,165; tnn = 800,8° С; 
trun = 1465° С; ks = 35,9, 38,18, 

1. NaCl. 2H,Ol <= МаСКнасыщ.) + 2H20 (ло +0,15° С), 

NaCl . 2Н2О = NaCI + 2Н.О (KOMH., в сухом воздухе). 
2. NaCl(pa36.) + 4Н2О = (Na(H20),)* + СГ (pH 7). 
3. NaCky + H2SO.4(konu.) = NaHSO, + HCI Tt (до 50° C). 

2NaCla) + H2SO,(konu.) = Ма›$О4 + 2HCIT (кип.). 
4. NaCl + NaHSO, = Na2SO, + НС! (450—800° С). 
5. 2NaClq) + 4Н›ЗОконц.) + PbO2 = Clot + Pb(HSO,4)2 + 2NaHSO, + 

+ 2H,0 (комн.), 

2NaCley + 2Н›$Ожконц.) + МпО) = СЬТ + MnSO,4 + Ма2504 + 

+2H,0 (100° C). 


6. 10NaCla) + 8H2SO,(konu,., гор.) + 2КМпОжь = 5Cht + 2MnSO, + 
+ 5Na2SOq4 + K2SQ, + 8H20. 
7. МаСКнасыщ.) + АЗМОх(насыщ.) = NaNO, + АС, 
МаСКразб.) + AgNO3 = NaNO; +АРСЫ, 
8. МаСКнасыщ.) + Н2О + МН; + СО) = NaHCO; + МН4С1. 
9. Мас! + AICI; = Ма[А1СИ] (до 300° С). 
10. 2NaClay ТР, Ма(катод) + Chavon). 
И. 2NaCl + 24.0 РА, НУ(катод) + СЬ/Манод) + 2NaOH, 


2N электролиз 
aClp) ia Hy-xarone” 2Ма(катод) + СЬТ(анодл). 


37. NaBr — БРОМИД НАТРИЯ 


Белый. Плавится без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). 
Восстановитель. Получение см. 237, 283, 38°. 


М, = 102.89: 4=3,211; tn = 755°C; № = 90,8, 118,30. 


NaBr - 2Н2О = NaBr + 2Н2О (выше 51° С, вак.). 
2. МаВг(азб.) + 4Н2О = [Na(H20).]* + ВГ (pH 7). 
3. 2NaBrey + H2SO4(10—50%, хол.) = Na2SO, + 2HBr, 

2NaBrq) + 3Н2$04(>50%-я, гор.) = 2NaHSO, + Br2 + SO2 + 2Н.О. 
2МаВг(гор.) + Cl: = 2МаС! + Brot. 

5NaBr + 3H2SO4(pa36.) + NaBrO; = 3Br; + 3Na2SO, + ЗН2О, 

2МаВг + 2H2SO,(konu.) + МпО) = Brz + Na2SO4 + MnSO4 + 2Н.О  (кип.). 


6. МаВг + ЗН.О aeor 3H2tkaTon) + МаВгО: (anon). 


— 


м> 


38. Ма! — ИОДИД НАТРИЯ 


Белый, при хранении на свету желтеет из-за окисления. Плавится без разложе- 

ния, при дальнейшем нагреваиии разлагается. Хорошо растворяется в воде 
oy ‚ 27 

(гидролиза нет). Типичный восстановитель. Получение см. 237, 281% 7, 5247. 


М, = 149,90; 4=3,667; tan = 661°C; № = 179,309, 29680. 


1. 2Nal = 2Na+ I, (выше 1400° С). 
2. Nal -2H20 = Ма! + 2H20 (выше 68,9° С, вак.). 
3. Nal(pa36.) + 4Н2О = [Ма(НгО)4" + (pH 7). 
4. 8Nalq) + ЭН.ЗО4(конц.) = 415$ + H2St + 4Н + 8NaHSO, — (30—50° С), 

2Nalq) + 4НМОз(конц.) = 15$ + 2NO2T + 2H20 + 

+ 2NaNO3 (кип., примесь НЮ). 
5. 6Nal + 2H,0 + 0, —*> 4NaOH + 2Ма)] (комн., на свету), 

4Nal + 4НСКразб.) + О) = 215} + 4NaCl + 2H20 (KOMH., на свету). 
6. 2Nal(xon.) + Е› = 2МаЕ + Lot (Е = Cl, Br), 


Nal(rop.) + ЗН2О + 3СЁ = Ма; + 6HCL. 
7. Ма! + 4МНую = [МаЧНз)« ЛУ — [Ма (NH3)4]" + Г. 
8. 2Nal + ЗН:ЗО4(конц.) + МпО) = 2NaHSO, + 154 + 2H20. 
9. Nal + 4NaOH + 4МаМО: = Ма; Ок + 4NaNO? + 2Н.О (300—330° С). 
10. Nal + 3H,0 ТРУ, ЗН И(катод) + Ма1О: (анод). 
39. NaS — СУЛЬФИД НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения, термически устойчивый. Безводный порош- 
кообразный Ма2$ пирофорен в сухом воздухе. Хорошо растворяется в воде 
(сильный гидролиз по аниону). Реакционноактивный; во влажном состоянии 
окисляется O2 воздуха, присоединяет серу. Разлагается кислотами. Типичный 
восстановитель. Получение см. 23°, 32°, 413°. 
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М. = 78,05; 4=186; ш= 80° С; ks = 18,609, 49,20 
Na.S . 9H20 = Na2s + 9H20 (15—35° С; над конц. H2S0«4, PsO 10). 
2. Ма25(разб.) + 8H20 = 2{Na(H20),]* + S*, 
$2 + НО HS" + OH; рКо = 1,09. 
3. NaS + 2HCI(pa36.) = 2МаС! + 2ST. 
4. NaoS + ЗН.бОжконц,) = 2NaHSO, + $021 + 54 + 2H20, 
NaS + 4HNO3(konu.) = 2NaNO3 + 2NOot + 51 + 2H20. 


— 


5. Мао ОНА. $(коллоид), Na2(Sn),.Na2SO3s. 

6. Na2Sy + 202 = Ма2$04 (выше 400° С). 

7. NaS + Н25(насыщ.) = 2МаН$. 

8 NaS + (2 — 1)$ = Ма2($,) [kun], 
Na)S + S = Na2(S2) {600° С], 
NaS + 3$ = Na2(S4) [400° С}, 
Ма25 + 4$ = Nao(Ss) [200° С]. 

9. NaS + CaCO; = Ма›СО; + CaS (1200° C). 


10. NazS(pa36.) + Na,SOs(pa36.) + 1, = NaxSOsS + 2Nal. 
11. NaoS + 4H202(konu.) = Na2SO, + 4H20. 


40. NaHS — ГИДРОСУЛЬФИД НАТРИЯ 


Белый, в жидком состоянии — черный. Плавится без разложения, при дальней- 
шем нагревании разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде (гидролиз 
по аниону). Разлагается в кипящем растворе. Нейтрализуется щелочами (в 
отличиеот NH,HS). Присоединяет серу. Типичный восстановитель, окисляется 
кислородом воздуха. Получение см. 23'', 397, 413% !?.2?. 


М, = 56,06; d=1,79; tan = 350°С; К, = 75,580. 


1. NaHS = Na2S + H2S (450—500° С). 
2. МаН$ - иН2Оу << МаН$(насыш.) + nH20 (комн., #2 3). 
3. МаН$(разб.) + 4Н2О(хол.) = [Ма(Н20)4]* + HS’, 

HS + H,Og— Н» + OH’; pK. = 7,02. 
4. 2NaHSg) = Na2S + HST (кип.). 
5. NaHS + HCl(pa36.) = NaC! + Н›5Т, 

NaHS + 3HNO;(konu,) = $4 + 2М021 + NaNO; + 2H20. 
6. NaHS + МаОН(конц.) = Nas + H20. 
7. InNaHSq + (п - 1)O2 = 2H20 + (2n - 4)МаОН + 2Na2(S,) [100-—250° С]. 
8. МаН$(насыщ., гор.) + NaOH + (п- 1)$ = Na2(S,) + H20. 


41. Мах) — ПОЛИСУЛЬФИДЫО-) НАТРИЯ 


Смесь Ма2($,) [м = 2, 4, 5] имеет желто-бурую окраску, Na2(S2) — желтого 
цвета. Все Na2(S,) —. весьма твердые, плавятся без разложения, расплавы — 
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коричневые подвижные жидкости. Термическая устойчивость понижается при 
возрастании и. Хорошо растворяются в воде, гидролизуются (по аниону) 
значительно слабее, чем Маз$. Водный раствор имеет желтую окраску. Окисля- 
ются на воздухе. Реагируют с кислотами, сильными восстановителями. Полу- 
чение смеси Na2(Sn) см. 23°, 398, индивидуальных Na2(Sq) — 39%. 


NaxS2): М, = 110,11; tan = 490° С. 
Na2(S4): М, = 174,24; d= 2,08; (ти = 286°C. 
Na2(Ss): М, = 206,31; d= 2,08; (т = 253°C. 
1. Na2(Sa) = NaS + (п- DS (выше 600° С). 
2. Ма2($»[разб.] + 8H20 = 2[Ча(Н2О)4Т +527, 
52-+ HOG HS, + OH’; pK. = 7,70 (и = 4); 8,30(n = 5). 


3. М ($) + 2HCI(pa36.) = 2NaCl + HST + (и - 1)5$ (комн.), 
Naa(Sa) + 2НСКконц.) = 2МаС! + Н2$8» (- 15° С). 

4. 2Na(Sa) + 2H20(xon.) + O2 = иЗ(коллоид) + 4МаОН (Ha свету), 
2Ма2($„)(насыщ., гор.) + 302 = 2Ма2$ 035 + (2n - 4)5$. 

5. Na2(S,) + H20 + 50) = Na2SO38 + HST + (n- 2$} (комн.). 


6. Ма2($») + $152 = Ма [5153] + (и - 1)$4, 
3Nax(Sn) + AS2S3 = 2Маз[Аз$4] + (Зл — 5)54. 
7. Nao(Sa) + (п- ИМабп(ОН) + З(и - ПМаОН = иМаз5 + (п - 1) Ма {$ п(ОН)‹]. 


42. NaNH2 —АМИД НАТРИЯ 


Белый. Плавится без разложения, легко возгоняется, при дальнейшем нагрева- 
нии разлагается. На воздухе окисляется и желтеет (продукты неизвестны). 
Плохо растворяется в жидком аммиаке. Полностью гидролизуется в воде, 
реагирует с кислотами. Получение см. 23'3, 24", 294°. 


М; = 39,01; а= 1,39; ta = 210°С; tran = 400° С. 
1. бМамН) = 6Ма + 4МН, + N2 (500-—600° С). 


2. NaNH2 + 2НО(хол.) = NaOH + NH; . НО, 
МамН, + Н2О(тор.) = NaOH + NHsf. 


3. МамН) + 2HCl(pa36.) = NaCl + МН4С1. 

4. 2МаМН. + 2НМОз = МаМз + NaNO; + ЗН2О (кип.). 
5. МаМН) + С(кокс) = МаСМ + H2 (500—600° С). 
6. МамН) + NH,Cl = 2NH; + NaCl (- 40° С, в жидк. NH3). 
КАЛИЙ 


43. К — КАЛИЙ 


Щелочной металл. Серебристо-белый (в тонком слое — с фиолетовым оттен- 
ком), мягкий, низкоплавкий. Сине-зеленый пар калия состоит из атомов К 
(преобладают) и молекул Kz. Химически растворяется в жидком аммиаке 
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(темно-синий раствор), расплаве гидроксида калия. Чрезвычайно реакционно- 
способный, сильнейший восстановитель; реагирует с O2 воздуха, водой (идет 
воспламенение выделяющегося H2), разбавленными кислотами, неметаллами, 
аммиаком, сероводородом. Практически не реагирует с азотом (в отличие от 
Li и Na). Хорошо сохраняется под слоем бензина или керосина. С ртутью 
образует амальгаму. Не сплавляется с Li, Mg, Zn, Cd, АГи Са. Образует 
интерметаллиды с Na, Т|, Sn, Pb и Bi. Окрашивает пламя газовой горелки в 
фиолетовый цвет. Пятый по фаспространенности в природе металл. Получение 
см. 44', 497°, 57%. 7, 7603, 761? 
М, = 39,098; dx) = 0,8629; аъ = 0,83. 
Фил = 63,51°С; [ил = 760° С. 


1. Ж+2Нх = 2KOH + Hof. 
2. 2K + 2HCK(pa36.) = 2КС! + Hof. 


3. 8K + 6H2SO,(pa36.) = 4K2SO, + SO) + $4 + 6НО (примесь Н25), 
21K + 26НМОз(разб.) = 21К МО: + NOT + N,OT + №21 + 13Н.О. 
4 2K + 2KOH = 2K.0 + H2 (450° C). 
5. 2K +H2,=2KH (200—350° С). 
6. K+ Ox{B0329%) = = ко {сгорание, примесь КО), 
K 2, К.О, bd КО: (- 50° С, В ЖИДК. МН.). 
7. 4K +O. + 2H20 = 4KOH. 
8 2K +E,=2KE (комн.; Е = F, Cl, Br, 1). 
9. Ж+Е=КЕ (100—200° С; Е = $, Se, Te). 
10. 3K + Р(красн.) = K3P(sen.) [200° С, в атмосфере Ar]. 
И. 2K +2Н25(насыщ.)= 2КН$$ + Hot (в бензоле). 
12. 2K + 2МНзь = 2KNH2 + Hp (65—105° C). 
13. К + 6NH3a = [KCNHs)6] @-син. ) [.. 50° С], 
[K(NH3)6] + ANH 3a) <— [K(NH3)J” + е`- иМН.. 


44. KH — ГИДРИД КАЛИЯ 


Белый. При нагревании разлагается, под избыточным давлением H> плавится 
без разложения. Сильный восстановитель; реагирует с водой, кислотами, ам- 
миаком, кислородом, хлором. Получение см. 43°. 


М, = 40,11; 4=1,43; тля 400°С (р). 
1. ЖН=2Ж+Н» (400° С, вак.). 
2. KH +H.0= KOH + Hof. 
3. KH + НСКразб.) = КС! + Hof. 
4 2KH + O)=2KOH (выше 200° С). 
5. КН + СЬ = КС! + НС! (400—450° С). 
6. KH +СО) = К(НСОО) [до 150° С, р]. 


з 


7. АКН + 3530) = 2К›ЗО; + Si + 2H? (500° С). 
8 КН + МНаэь, = КМН, + H2 (300° C). 


45. КО — ОКСИД КАЛИЯ 


Белый, термически устойчивый. Проявляет основные свойства, энергично 

реагирует с водой (образуется сильнощелочной раствор), кислотами, кислот. 

ными и амфотерными оксидами, жидким аммиаком. Получение см. 43°, 47°“, 
и | 

49,50. 


М, = 94,20; d = 2,33; tan = 740° С (p). 

1. 2КЮ=К.О, + 2K (350—430° C). 
2. KO + H,O = 2KOH. 

3. К2О + 2НСКразб.) = 2KCI + Н2О. 

4. КО + СО, = КСО: (400° С). 
5, К2О + 2NO2= KNO; + KNO; (150-—200° С). 
6. K,0 + АБО; = 2KAIOz (1000° C). 
7. КО + NHs) —~—> KNH2t + КОН (- 50°C). 


46. КО? — ПЕРОКСИД КАЛИЯ 


Белый (с примесью КО; — светло-желтый). При нагревании на воздухе желтеет 
и разлагается, плавится под избыточным давлением O2. Имеет ионное строение 
(K*)2 (03°). Чувствителен к СО) воздуха. Полностью разлагается водой, кисло- 
тами, реагирует с металлами и неметаллами. Проявляет окислительно-восста- 
новительные свойства. Получение см. 43°, 47', 4924. 


М, = 110,19; а= 2,40; tnn = 545°C (р). 

I. 2Ж.О, = 2K,0 + O2 (выше 500° С). 
2. К.О, + 2Н2О(хол.) = 2KOH + НО», 

2К2О) + 2H2O(rop.) = 4KOH + Oo. 
3. K202 + 2HCl(pa36., хол.) = 2K CI + НО.. 
4. 2K,0)+ 2H2S0,(pa36., rop.) = 2K2SO, + 2H20 + O27. 
5. K202 + Охвоздух) = 2KO, (комн.). 
6. 2K202 + 2CO2 = 2K2CO3 + О», K202 + CO = K2CO; (комн.). 
7. 2К2О» + С(графит) = К›СОз + КО (100° С). 
8. 5K,0,+ 8H2SO,(pa36.) + 2КМпО.= 50.1 + 2MnSO, + 6K2SO, + 8H,0. 


47. KO. — НАДПЕРОКСИД КАЛИЯ 


Оранжево-желтый, при иагреваиии разлагается, плавится под избыточным 


давлением. Имеет ионное строение (К“) (О>). Реагирует с водой, кислотами, - 
моно- и диоксидом углерода, озоном, калием, аммиаком. Очень сильный 
окислитель. Получение см. 43°. 


М: = 71,10; d = 2,158; шл = 535° С (). 
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1, Ков ко,» К. 


0. 

2. 2KO, + НФ = KOH + KHOxp + Oot (0°С), 
2KHOxp) ———> 2KOH + 0.1 (комн.). 

3. 4KO2 + 2H,O(rop.) = 4КОН + 30:1. 

4. 2KO. + 2HCi(pa36., хол.) = 2КС! + Н2О: + ont. 

5. 2KO,+ H2SO4(6e380aH.) = K2SO4 + Ost + H20 (комн.). 

6. КО) + Оз = КО + 02 (ло 0° С, в жидк. CChF2). 

7. 2ЖО2+$=К:50.4 (130—140° С), 
2KO, + SO2 = К}5О. + O2 (100° С). 

8. 4КО) + ЗС(графит) = 2K2COs + СО} (30° С). 

9. 4КО) + 2СОз(влажн.) = 2К›СО: + 302 (комн.). 

10. 2KO2 + CO = К.СО: + O2 (50° С). 

11. 2KO2 + 2NO2 = 2КМО; + O2 (70° С). 

12. KO2 + 3K =2К.О (700° С, р). 

13. 2КО) + 2NH; ——> 2KOH + N2 + 2Н2О (комн.). 


48. KO; — ОЗОНИД КАЛИЯ 


Оранжево-красный. Устойчив на холоду, разлагается прн слабом нагревании. 
Имеет ионное строение (К*) (Оу). Хорошо растворяется в жндком аммиаке, 
частично реагирует с ним. Энергично реаги ует с водой, кислотамн, серой. 
Очень сильный окислитель. Получение см. 47’, 49°, 

М. = 87,10; d= 1,99. 


1. 2KO3 = 2KO2 + O» (20—60° C). 
2. 4KO; + 2Н2О = 4KOH + 50,T (примесь радикалов OH”). 
3. 4КОз + 4НСКразб., хол.) = 4КС! + 50.1 + 2H20, 

2КО: + 4НСКразб., гор.) = 2КС! + СЬТ + 20.1 + 2Н.О. 


4. 4KO; + Н›Облага) + ЗСО) = КСО: + 2КНСО; + 50) (комн.). 
5. 6КО; + 5$ = K2SO,4 + 2K25.07 (50° С). 
KO; + МНию ~~ МН.О: + КМН, (- 50° C). 


49. KOH — ГИДРОКСИД КАЛИЯ 


Едкое кали. Белый, весьма гнгроскопичный, плавится и кнпит без разложения. 
Хорошо растворяется в воде с снльным экзо-эффектом, создает сильнощелоч- 
ную среду. Проявляет свойства основных гидроксидов (относится к щелочам), 
нейтрализуется кислотами, реагнрует с оксидами неметаллов, амфотерными 
оксидамн и гидроксидамн. Энергично поглощает из воздуха влагу и СО.. 
Реагирует с неметаллами, металламн. Получение см. 43" 7, 50, 577. 


М, = 56,11; а= 2,044; tnn = 404° С; 
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25. 


ки = 1324° С; ky = 112.409 162,58. 


КОН. 2Н2О = KOH .Н.О + H,0 (33—40° С, вак.), 
KOH . НО = KOH + НО (500° С, вак.). 
КОН(разб.) + 6бН2О = [K(H20)<J° + ОН`. 

КОН + НСКразб.) = КС! + Н2О, КОН + НМОз(разб.) = КМОз + H20. 
2KOH + H2SO.(pa36.) = К2ЗО. + 2 H20, 

KOH + H2SO,(konu,, хол.) = КНЗО. + H20. 

KOH(pa36.) + НзРО‹(конц.) = KH2PO, + H20, 

2KOH(pa36.) + H3PO4(pa36.) = К›НРО. + 2H20. 

ЗКОН(конц.) + H3PO4(pa36.) = КзРО4 + 3H20. 

KOH(pa36.) + HF(pa36.) = KF + H20, 

КОН(конц.) + 2НЕ(конц.) = K(HF2) + Н.О. 

КОН(конц.) + HCN = KCN + НО. 

2КОН(конц., хол.) + Е. = KEO + KE + H20 (Е = Cl, Br, D, 
6КОН(конц., гор.) + ЗЕ, = KEO; + %КЕ + 3H20. 

12КОН(конц., гор.) + 5Cl, + Br. = 2KBrO; + 10КС! + 6H20. 


. 4KOH + 403 = 4КО; + О; + 2H20 (до 20° C). 

. 2KOH + 2K = 2K.0 + Hp (400—450° С). 
2(KOH . 2H20) + 2Al = ЖА, + ЗН) + 2Н2О (400—500° С), 
2КОН(конц,) + 6H2O(rop.) + 2Al = 2K[Al(OH)4) + 3Hof. 

. 2КОН(конц.) + EO2 = K2EO; + НО (Е=С, 5), 
КОН + ЕО) = KHEO; $ {в этаноле). 


. бКОН(конц.) + 53Ю} = K4SiOap + K2Sig¢Qod + 3H20. 
. 4KOH + 6NO = 4КМО) + М. + 2H20 (400° C). 


‚ 2KOH(pa36.) + 2NO2 = KNO2 + КМО; + НО. 

‚ 2КОН(ол.) + NO + МО, = 2КМО, + Н2О, 
4KOH(rop.) + 4МО, + O2 = 4KNO3 + 2Н.О. 

‚ 2КОН + АБО: = 2КАЮ; + НО (900—1100° С). 
КОН + Al(OH); = КАЮ, + 2H,0 (1000° С). 


. 2КОН(конц., гор.) + 3H20 + АБО; = 2K[AI(OH),, 


КОН(конц.) + Al(OH)3 = КАКОН)4. 


. КОН(конц.) + МН4СИконц.) = КС! + NH3t + H,0 (кнп.). 
‚ 2KOH + Fel, = 2KI + Fe(OH)2+ (в атмосфере N32), 


2KOH(pa36.) + 2А2МО: = Ag,O + Н2О + 2KNOs. 


‚ 3KOH(pa36.) + AICI; = АКОН)з$ + 3KCI, 


4КОН(конц.) + AICI, = K[Al(OH),] + 3KCI. 


. бКОН(конц.) + 2H2S + 450, = 3K38038 + 5H,0. 

‚ KOH + (2—4)Н.Охконц.) ——> K,0, - (2—4)H202 + (0° C), 
К: . (2-4)H20. — K,0, + (2 4Н:О, (над конц. Н2$О.). 
4КОНы ТР, 4K (катод) + Opt (анод) + 2Н.О. 
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50. К.СОз — КАРБОНАТ КАЛИЯ 


Поташ. Белый. Плавится без разложения, прн дальнейшем нагревании раз- 
лагается. Очень хорошо растворяется в воде (сильный гидролиз по 
аниону), создает снльнощелочную среду. Реагирует с кислотами, неметаллам 
оксидами неметаллов. Вступает в реакцин обмена. Получение см. 478. 10.14 "до 
51,4, 538. 
М; = 138,20; d = 2,428; tnx = 891°C 
kes = 111,0, 139,280. 


K,CO; = K,0+ CO2 (выше 1200° С). 
К2СОз . 1,5Н2О = K,CO;+ 1,5Н2О (100—150° С, вак.). 
K2CO3(pa36.) + 12H20 = 2[K(H20).]* + СО, 

CO} + Н2О-—НСО; + OH; pK, = 3,67. 

КСО; + 2НС\фаз6.) = 2КС! + СО-1 + Н.О. 

К›СОз(насыщ.) + 2НСЮ(конц., хол.) = 2KCIO4 + Н2О + COnt. 
ЗК›СОз(конц.) + 2H3PO4(pa36.) = 2K3PO, + ЗН2О + 3СО-1. 

КСО: + 2HF(pa36.) = 2КЕ + H,0 + СО-Л, 

K.CO; + 4НЕ(конц.) = 2К(НР)) + Н.О + COT. 

8. КСО: + Н2О + СО) = 2KHCO; (30—40° С). 
9. K,COs(pa36.)+ HO + 250, = 2KHSO; + CO,*. 

10. KxCO3 + Са(ОН)›(насыш.) = CaCO3) + 2KOH. 


venom 


NAA 


11. 3K,CO3(konu., гор.) + ЗЕ, = SKE + КЕО, + 3CO,T (Е = Cl, Br, I). 
12. 3K2CO3 + ЗН.О(тор.) + 2А1СЬ = 2Al(OH); $ + 3CO, 1 + 6KCI. | 

13. ЗК 2СО: + Н2О + 2ЕеВгз = 6KBr + 2Е2еО(ОН)у + 3CO.7 (кип.) 
14. K2CO3 + BaS.0¢ = K2S.0.¢ + ВаСО: $. 

15. КСО: + С(кокс) + CaCN2 = 2KCN + CaCO; (900° C). 
16. К›СОз + C(NH2),0 = 2KOCN + 2H,0 (40 °C). 


51. KHCO3 — ГИДРОКАРБОНАТ КАЛИЯ 


Кальцннит. Белый, при умеренном нагреваннн разлагается без плавлення. 


Устойчив на воздухе. Имеет строенне (К* )›(НСО:з)>_.Хорошо растворяется в 
воде (слабый гидролиз по аннону). Крнсталлогидратов не образует. Разлагает- 
ся кислотами, н нейтрализуется щелочамн. Вступает в реакции обмена. Получе- 
ние см. 49'3, 50°, 


М; = 100,11; 4=2,17;  К;= 33,30% 68 309. 
1. 2KHCO; = К.СО; + СО. + НО (100—400° С). 
2. KHCOs(pa36.) + 6H20 = [К(Н.О) 4 * + НСО;, 
HCO; + НО -— HCO; + OH’; р, = 7,63. 
3. KHCO3 + НСКразб.) = КС! + CO,t + НО. 


KHCO; + КОН(конц.) = КСО: + НО. 

6К НСОхконц.) + ЗСЬ = КСО; + 5К С + 6CO2T + 3H20. 

KHCO; + SO, = KHSO; + СО.\. 

4K НСО: + 2CuSO. = CuxCO3(OH)24 + 2К›5О, + 3СО21 + НО (кип.). 


ам» 


52. КМО; — НИТРАТ КАЛИЯ 


Калийная (индийская) селитра. Белый. Плавнтся без разложення, при дальней- 
шем нагреваннн разлагается. Устойчив на воздухе. Хорошо растворяется в 
воде с высоким эндо-эффектом (гидролнза нет). Кристаллогидратов не образу- 
ет. Сильный окнслнтель при спеканнн. В растворе восстанавливается только 
атомным водородом. Получение см. 47'', 493. ", 3047.3. 


М, = 101,10; 4= 2,109; tan = 334,5° С; к, = 31,6, 168,880. 


1. 2ЖМО: = 2КМО) + О, (400—520° С). 
2. КМОзразб.) + 6Н2О = [K(H20).]* + NO3 (pH 7). 
3. КМОзнасыщ.) + (1-2)НМО: (конц.) = КМОз. (1-2)HNO3 $ (комн.). 
4. КМО:з + 2Н\7л, разб. HCl) = КМО, + Н.О, 
KNO; + 8H(Al, конц. KOH) = NH3t + 2H.0 + KOH (кнп.). 
5. 2КМОз + (МН4)50. = К:50. + 2N20 + 4Н.О (230—300° С). 
6. KNO; + Н2ЗОл(конц.) = HNO3T + KHSO, (вак.). 
7. 2KNOs + ЗС(графит) + $ = М + 3CO2 + K2S (сгоранне «черного пороха»). 
8. 6КМОз + 10Al = 6КАЮ) + 2АБО: + 3N2 (400° С). 
9. KNO; + Pb = КМО) + PbO (350—400° С), 
КМОз(конц.) + Po(ry6xa) + H2O = КМО) + РЫОН);}$. 
10. 3KNOs + 2КОН + Fe = K2FeO, + 3K МО) + НО (400—420° С). 


53. К25О4 — СУЛЬФАТ КАЛИЯ 


Арканит. Белый, термически устойчнвый. Хорошо растворяется в воде (гидро- 
лиза нет). Крнсталлогидратов не образует. Вступает в реакцин обмена. Восста- 
навливается водородом, углеродом. Получение см. 47’, 494, 54''3'4 572 60°, 427'. 


М, = 174,26; d = 2,662: tan = 1074° С; 
tenn > 2000° С: К; = 11,1 21,460), 

1. K2SO,(pa36.) + 12H2O = 2[K(H,0)]* + SOF (pH 7). 
2. K2SOam + H2SO«(konu.) = 2KHSO,, 
3. K2SO4 + $0; = K28,0). 
4. K,SO,+ Вах, = Ва О + 2KX (X ЕСГ, OH). 
5. K2SO4 + BaS205 = K2S205 + BaSO.J. 
6. K.SO4 + 4H» = K.S+ 4Н.О (600° C, кат. Fe203). 
7. K,SO4 + 4С(кокс) = KS + 4CO (900° C). 
8. K:SOs+ Ca(OH): + 2CO = К(НСОО) + CaSO. (200° С, р), 

2K(HCOO) + О; = КСО; + CO, + Н.О (700° С). 
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54. КН$О. — ГИДРОСУЛЬФАТ КАЛИЯ 


Меркаллнт. Белый. Плавится без разложення, при дальнейшем нагреванин 
разлагается. Хорошо растворяется в воде, создает кнслотную среду за счет 
полного протолиза иона НЗО; Кристаллогндратов не образует. Нейтрализу- 
ется щелочами. Реагнрует с пероксндом водорода. Полученне см. 49*, 537, 572. 


М, = 136,17; d= 2,322; tan = 218,6°C; К, = 51,40%, 121,60. 


1. 2Н5О. = К,$ЗО. + H.SO4 (240° С), 
2KHSO, = K28207 + НО (320—340° ©). 

2. KHSO, (конц.) + 6H20 = [K(H20)s]’ +HSOj, HSO;+ H20 =SO} + НзО 
(разбавленне водой). 


3. KHSO, + KOH (конц.) = K,SO, + H20. 

4. KHSO,+KCI=K2SO,+ HCI (450—700° C). 
5. KHSO.+ Н.О; (конц) = KHSO3(02) + НО (0° C). 
6. 2KHSO,+ TiO2 = Ti(SO.)O + KSO, + НО (300° С). 
7. 6KHSO, + M203 = M2(SO.)3 + 3K2SO,+ ЗНО (300-—500° С; М = Al, Cr). 
8. 2КНЗО. (насыщ.) ТР, 4, (катод) + K28206(O2) (анод) (0—7° С). 


55. КЕ— ФТОРИД КАЛИЯ 


Кароббинт. Белый, плавнтся без разложения. Хорошо растворяется B воде 
(гндролиз по аннону). Разлагается кислотами. Полученне см. 43°, 49°, 507, 56!7, 


М, = 58,10; 4=2,48: ta = 857°C: 
К; = 94,209, 150,18. 

1. КЕ. 2H,O = КЕ + 2H,0 (350° С). 
2. КР (pa36.) + 6Н2О = [K(H20)]* +Е, 

Е + H.O == HF + OH;; pK, = 10,82. 
3. KF + HF (конц.) = K(HF)), 
KF +иНРьы = КР. nHFJ, точнее K[F(HF),] ("=1- 4). 
КЕ + Н›504. (конц.) = К›$О. + 2НЕТ (кнп.). 
КЕ + ШОН (насыщ.) = KOH + LiF‘. 
2KF (конц.) + НЗ Е] = K2[SiFe]) + 2НЕ. 
KF + ЗО = KSO2F. 


KFq ТРО, ок] (катод) + Е» (анод). 


© чи» 


56. К(НЕ?) — ГИДРОДИФТОРИД КАЛИЯ 


Белый, устойчив в сухом воздухе и в вакууме. Плавится без разложения, при 
дальнеишем нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, анион час- 
тично разлагается и за счет протолиза НЕ создает кнслотную среду. Крнстал- 
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логидратов не образует. Разлагается концентрированными кислотами, нейтра- 
. 6 7 
лизуется щелочами. Получение см. 49°, 50°, 55°. 


М. = 78,10; 4=2,37; = 238,7°C; К, = 39,20%, 11480. 
1. К(НЕ)=КЕ+НЕ (310—400° С). 
2. К(НР)) (разб.) + 6Н2О = [K(H20).J” + НЕ;, 
НЕ; ——? НЕ+Е, НЕ+НО —Е +Н:з0*; pK, = 3,18. 


3. 2K(HF2) + H2SO« (конц.) = К2$ 04 + 4НЕТ (кип.). 
4. K(HF,) + КОН (конц.) = 2КЕ + Н.О. 

5. КНР) + Ca(OH), (насыщ.) = КОН + HO + СаЕ;4. 

6. К(НР) + H2SO, + 2803 = 2Н$ОзЕ + KHSO, (комн., в олеуме). 


7. КНРю РТ НИ (катод) + F2t (анод) + KF. 
(x) 


$7. КС — ХЛОРИД КАЛИЯ 


Сильвнн. Белый, плавится и кипит без разложення. Умеренно растворяется в 
воде (гидролиза нет). Кристаллогндратов не образует. Плохо растворяется в 
концентрнрованной хлороводородной кислоте, жидком аммиаке. Слабый вос- 
становитель. Вступает в реакции обмена. Главная составная часть (наравне с 


NaCl) природных залежей сильвинита. Получение см. 43?*, 49°, 50°, 53%. 

М, = 74,55; -4= 1,984; tan = 770° С; tenn = 1430° С; К, = 34,4, 51,160, 
1. - КС! (pa36.) + 6Н2О = [K(H20).]* + СГ (pH 7). 
2. 2КС + H2SO4 (конц.) = K2SO,+ 2HCIT (кип.). 
3. КС + КН$О: = K,SO,4 + HCl (450-—700° С). 
4. 10КС\ + 8H2SO, (конц., гор.) + 2КМпОли = 5CLt + 2MnSO, + 6К 5 О. + 


+ 8Н2О. 


5. KCI (конц.) + NaClO, (насыщ.) = КСЮ.4 + NaCl (10° С). 
электролиз 
6. 2KClay —————> 2K (катод) + Cht (анод). 


электролиз 


7. 2KC1+ 2H,0 —— —— Н» (катод) + СЬ1 (анод) + 2KOH, 


электролиз 
> 
Сю) а Hgnavomo 2K (катод) + Clot (анод). 


электролиз 


8 KCl+3H,O —————> ЗН,1 (катод) + КС; (анод) [40-—60° С]. 
58. KBr — БРОМИД КАЛИЯ 


Белый, плавится без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). 
Кристаллогидратов не образует. Не растворяется в концентрированной бро- 
моводородной кислоте. Восстановнтель. Получение см. 43°, 59%, 512'. 


М, = 119,00; 4= 2,75; 1 = 734°C: К, = 65,2, 94.680. 
1. KBr (разб.) + 6Н2О = [K(H20)]* + Br (pH 7). 
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2. 2КВге) + Н25О (10—50%-я, хол.) = K2SO, + 2HBr, 
2KBrqy + 3H2SO4 (> 50%-я, гор.) = 2КН$О4 + Br,t + SO,t + 2Н2О. 
2КВг + Cl, = 2КС! + Brt (кип.). 
4. 5КВг + ЗН25О4 (разб.) + КВГОз = 3Br2 + 3K2S0, + 3H20, 
2КВг + 2H2SO« (конц.) + МпО; = Br2 + K2SO4+ Мп5О4 + 2H20 (кип.). 


злектролиз 


$ KBr + 3H,0 (rop.) —————>_ ЗН21 (катод) + КВгОз (анод). 


we 


59.KI— ИОДИД КАЛИЯ 


Белый, при хранении на свету желтеет. Хорошо растворяется в воде (гндролнза 

нет). Кристаллогндратов не образует. Типнчный восстановитель. Водный рас- 

твор KI химнчески растворяет иод за счет комплексообразования. Получение 
8 21 4,5 

см. 43°, 49°, 525". 


М. = 166,00. d=3,115; т = 681°С; № = 144,589, 190,789. 


1. К! (pa36.) + 6H,O = [К(Н.0)4] + (pH 7). 
2. ЗК! + ЭН: Ох (конц.) = 415$ + HST +4H.0+ 8KHSO, — (30—50° С). 
3. Kl+2H,0 +O, ——> 4KOH + 1 + КН (комн., на свету), 

4KI + 4HCI (разб.) + О. = 25$ + 4KCI+ 2H20 (комн., на свету). 
4. 2KI+E,=2KE+ In (E = Cl, Br). 
5. KI+3H20 + 3Cly) = НО + KCl + SHC, 


KI (конц.) + 6KOH (конц.) + ЗС = КТОз+ + 6КС! + 3H20. 
6. Kl + t= КИ@) о (желт.). 
7. 10KI + 8H2SO, (разб.) + 2КМпО. = 512) + 2MnSO, + 8H20 + 6K2SO0,, 
6KI + 7Н}5$0. (pa36.) + K2Cr207 = Сг›($ 04) + 315$ + 7Н.О + 4К,50.. 
8. 2KI + H2SOq (pa36.) + H202 = [2$ + К:ЗО. + 2Н.О, 
2KI + 2H2SO, (разб.) + 2КМО, = 2K280, + 124 + 2МОТ + 2H20. 
9. IKI + Ее ($04): = 15$ + 2Ее$О. + K2SO, (в разб. Н2$О.). 
10. 2КТ+ 2Си$О. + K2SO3 + НО = 2Cul) + 2K2SO, +H2SO, — (в темноте). 


И. Kl + 3H,0 PO", ЗН.1 (катод) + KIO; (анод). 
60. К›5 — СУЛЬФИД КАЛИЯ 


Белый, плавится без разложения. Термически устойчивый. Безводный порош- 
кообразный K2S пирофорен в сухом воздухе. Хорошо растворяется в воде 
(сильный гндролнз по аннону). Реакционноспособный; во влажном состоянни 
окисляется кислородом воздуха, присоединяет серу. Разлагается кислотамн. 
Типнчный восстановитель. Получение см. 43°, 5387. 


М, = 110,26; d= 1,74; Inn = 912° С. 


1. K.S-5H:O= KS + 5Н20 (150° С). 
2. K2S (разб.) + 12H2O = 2[K(H20).]* + $7, 


S? + НО HS + OH; pK. = 1,09. 


аи >> 


8. 


KS + 2HCI (pa36.) = 2KCI + HST. 
К:5 + 3H2SO« (конц.) = 2KHSO, + $021 + 54 + 2Н2О. 


KS) —22 0310.5» $ (коллоид), К($»), К25Оз5. 


-KOH 
K2Sq@) + 202 = K2S04 (выше 500° С). 
KS + (п- 1)$ = К2(5») [кип.], 
К›$ +5 = K2(S82) {500° С], 
KS + 2$ = K2(83) кип. в этанола], 
KS + 3$ =К.654) [250—300° С}, 
KS + 4$ = К.(55) [175—220° С]. 


К25 + H2S (насыщ.) = 2KHS. 


61. K2(Sa) — ПОЛИСУЛЬФИДЫ(2-) КАЛИЯ 


Смесь K2(S,) (п = 2 + 6) имеет желто-бурую окраску. Все K.,(S,) — весьма твер- 
дые, при плавлении образуют темно-коричневые подвижные жидкости. Терми- 
ческая устойчивость понижается при возрастании п. Хорошо растворяются в 
воде, гидролизуются (по аниону) значительно слабее, чем К25; раствор имеет 
желтую окраску. Окнсляются на воздухе, разлагаются кислотами. Обладают 
окислительным действием. Получение смеси K2(Sq) см. 60°”, индивидуальных 
K(S,) (n = 2+ 5) — 60', К2(39 — 61’. 


7. 


K.(S2): М, = 142,33; d= 1,973; tan = 520° С. 
K.2(Ss): М; = 174,39; d= 2,102; ил = 292°C, 
K.2(S4): М; = 206,46; ил = 159° С. 
K.(Ss): М, = 238,53; d= 2,128; 1тл = 211°С. 
K 1S): М, = 270,59; d= 2,02; ten = 196°C. 
K2(S,) = К» + (2 - 1)$ (выше 600° С). 


K.(S,) [разб.] + 12Н20 = 2[K(H20)]* + $2, 
$2-+ Н2О == HS; + ОН’; рКь = 7,70 (и = 4), 8,30 (n= 5). 


К.($„) + 2HCI (разб.) = 2КС! + HST + (и- 1)$4 (комн.), 
К>($.) + 2НС | (конц.) = 2КС!+ HS, (-15° С). 
2К›($„) + 2H20 (хол.) + О) = nS (коллоид) + 4КОН (на свету), 
2K.(S,) [насыщ., гор.] + 30. = 2K2SO3S + (2n - 4)$$. 

KS») + НО + SO. = K2SO38 + HST + (и-2)$} (комн.). 


K2(S,) + $п$2 = К2[$п53] + ("- 1)S¥, 
3K2(S,) + AS2S3 = 2K3[AsS4] + (Зи - 5)SV. 
K2(Ss) + S = К2(56) [120—180° С]: 


62. КУН) —АМИД КАЛИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. На 
воздухе окнсляется и желтеет (продукты неизвестны). Мало растворяется в 
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жидком аммиаке. Гидролизуется водой, реагирует с кислотами. Получение см. 
431? 448, 457. 


М, = 55,12; tna = 338° С. 

1. 6КМН) = 6K + 4NH3 + N2 (600—700° С). 
2. КМН) +2Н2О (хол.) = KOH + МН. H20, 

КМН) + Н.О (rop.) = КОН + МН:\. 
3. KNH2 + 2HCI (pa36.) = КС! + МНС. 
4. ЭКМН) + 2НМОз = KN3+ KNO; + 3H20 (кип.). 
5. KNH2 + C (кокс) = KCN + H2 (500—600° С). 
6. КМН) + NH,Cl = 2NH; + КС! (40° С, в жидк. NH3). 
РУБИДИЙ 


63. Rb — РУБИДИЙ 


Щелочной металл. Белый, мягкий, весьма низкоплавкий. Пар рубидня окра- 
шен в зеленовато-снний цвет. Химически растворяется в жндком МН: (темно- 
синий раствор), расплаве RbOH. Чрезвычайно реакцнонноспособный; силь- 
нейший восстановитель. Энергично реагирует с О› воздуха, водой (идет вос- 
пламенение металла и выделяющегося водорода), разбавленными кислотамн, 
неметаллами, аммиаком, сероводородом. Не реагирует с азотом. Хорошо 
сохраняется лншь под слоем парафинового или вазелинового масла. С ртутью 
образует амальгаму. Окрашнвает пламя газовой горелки в фиолетовый цвет. 
Получение см. 64', 65', 69°, 737*. 


М, = 85,468; doy = 1,532; dow = 1,472%%; tan = 39,3° С; than = 696° С. 


2Rb + 2Н2О = 2RbOH + Hot. 


1. 
2. 2Rb + 2НС 1 (разб.) = 2RbCI + HoT. 
3. 8Rb + 6H2SO, (разб., хол.) = 486.50. + $0. + $$ + 6Н2О (примесь Н,5). 
4. 21Rb + 26 НМО; (разб., хол.) = 21RbNO;+ МОТ + М№;0Т + М2" + 13H20. 
5. 2Rb + 2RbOH = 28.0 + Hz (400° C). 
6. 2Rb+H,=2RbH (300—350° С, р). 
7. Rb +О) (воздух) = RbO; (сгорание). 
8. АВЫ+О, = 286.0 (на холоду), 
Rb — > ВЬ04 —951, ВО (-50° С, в жидк. NH3). 
9. 4Rb +O, + 2H,0 = 4RbOH (KOMH.). 
10. 2Rb + E, = 2RbE (комн.; Е = F, Cl, Br, Г). 
11. 2Rb +S = ВЬ,5 (100—130° С). 
12. 286 + 2H)S (насыщ.) = 2RBHSL + Н.Т (в бензоле). 
13. 2Rb + 2МНх, = 2В6МН) + H2 (40 ..60° С). 
14. Rb + 6МНую = [ВЫ ОМНз)4] (т.-син.) [-40° С], 


[Rb(NH3)6] + иИМНзм<—> Rb(NH3)]” + & с иМН:. 
15. 4Rb + 3SiO2 = RbSiO; + Si (выше 300° С). 


64. ВЫН —ГИДРИД РУБИДИЯ 


Белый. При нагревании разлагается, под избыточным давлением H? плавится 
без разложения. Сильный восстановнтель, реагирует с водой, кислотами, ам- 
миаком, кислородом, хлором. Получение см. 63°. 


М, = 86,48; d= 2,59; tnn = 400° С(р). 
1. 2RbH =2ВЪ+Н) (выше 200° С). 
2. ВОН +Н.О = RbOH + Hof. 
3. ВЬН + НС (pa36.) = RbCI + Н2\. 
4. 2RbH +0); = 2RbOH (выше 200° С). 
5. RbH + Cl, = RbCl + На (400° С), 
2RbH + 2S = Rb2S + Н25 (300—350° C). 
6. RbH + NHx) = RONH2 + H2 (300° C). 


65. Rbx0 — ОКСИД РУБИДИЯ 


Желтовато-белый, при нагревании становится ярко-желтым. Летуч в вакууме. 
Чувствнтелен к свету (темнеет и разлагается). Устойчив в сухом чистом возду- 
хе. Проявляет оснбвные свойства, энергично реагнрует с водой (образуется 
сильнощелочной раствор), кислотами, кнслотными оксидами, жидкнм аммна- 
ком. Получение см. 63°*, 67', 70'. 


М, = 186,94; а= 3,72; Inn = 505° C (р). 
2Rb20 = ВЬ.О) + 2Rb (400—550° С). 
КЬ.О + Н.О = 2RbOH. 
В.О + 2HCI (разб.) = 2RbC! + H20. 
КЬ.О + СО) (влажн.) = Rb1CO3, В.О + Н2О + 2CO2 = 2RbHCO; (комн.). 


Rb20 + МНхю — + ВЫМН»} + ВОН (-50° С). 


я>лъь- 


66. RbxO2 — ПЕРОКСИД РУБИДИЯ 


Белый (с примесью RbO, — желтый). Термически устойчивый, плавится без 
разложения. Чрезвычайно чувствителен к O2 н СО) воздуха. Имеет нонное 
строение (Rb*); (03°). Полностью разлагается водой, кислотами. Проявляет 
окислительно-восстановительные свойства. Получение см. 63°, 67'. 

М, = 202,93; 4= 3,80; 1т= 570° С; tenn = 1010° С (разл.). 


1. 286.0) = 2Rb,0 + O02 (выше 1010° С). 

2. ВЬ.О; + 2Н2О = 2RbOH + H20, (0° С), 
2Rb20, + 2Н.2О (гор.) = 4RbOH + 0-1. 

3. Rb2O2 + 2HCI (pa36., хол.) = 2RBCI + НО», 
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285.0) + 2H2SO, (разб., гор.) = 2852501 + 2Н + 0-1. 
4. ВЪ-О) + O2 (воздух) = ZRbO2 (комн.). 
5. 2Rb,02 + 2СО) = 2ВЪ.СО: + О», КЬ.О) + СО = Rb2CO3 (KOMH.). 
6. 5Rb,02 + 8H2SO, (pa36.) + 2RBMnO, = 50.1 + 2MnSO, + 6 Ъ250 + 8H20. 


67. ВО? — НАДПЕРОКСИД РУБИДИЯ 


Оранжево-желтый. При нагревании разлагается, плавится под избыточным 
давлением О›. Имеет ионное строение (Rb*) (О;). Энергично реагирует с 
водой, кислотами, озоном, моно- и диоксидом углерода, аммиаком. Очень 
сильный окислитель. Получение см. 637°, 69%. 


М, = 117,47; d = 3,06; tnn = 540° С (р). 
1. RbO, 2-89" C_, Rb;O, — ще» ВЫ, 
2RbO, = ВЪ.О: + O2 (290° С, вак.). 
2. 2RbO, + НО = ВЪОН + ВЪНОхр + Ont (0° C), 
2RbHOx,) —~— 2RbOH + 01 (комн.). 
3. 4850) + 2Н2О (rop.) = 4RbOH + 30.21. 
4. 2RbO, + 2HCI (pa36., хол.) = 2RBCI + H202 + 0/1. 
5. 2RbO2 + 2H2SO. (безводн.) = 2RDHSO, + 031 + НО (комн.). 
6. 4ВЪО: + 2CO; (влажн.) = 2Rb2CO3 + 302 (комн.), 
2RbO, + СО = ВЪ.СО; + О, (30— 40° С). 
7. RbO, + Оз = RbO; + O2 (комн.). 
8. 2ВЬО) + 2МН; ———> 2RbOH + М; + 2Н2О (комн.). 


68. RbO; — ОЗОНИД РУБИДИЯ 


Оранжево-красный. Более устойчивый, чем КОз, разлагается при нагревании. 
Имеет ионное строение (Rb*) (Оз). Энергично реагирует с водой, кнслотами, 
серой. Очень сильный окислитель. Получение см. 67’, 69. 
M, = 133,47; d= 2,75. 
1. 2RbO3 = 2RbO? + O2 (60—90° C). 
2. 4RbO; + 2Н2О = 4RbOH + 50,7 (примесь радикалов OH’). 
3. 4ВЪО: + 4HCI (pa36., хол.) = 4RbCI + 5051 + 2Н2О, 
2RbO; + 4НС! (разб., гор.) = 2RbCI + СЁ + 20,1 + 2H,0. 


4. 4ВЪО; + НХ (влага) + 3CO2 = ВЪ.СО: + 2ВЪНСО: + 50} (комн.). 
6RbO; + 5$ = RbSO, + 2RbS207 (40—50° С). 
ВБО: + МНзю <> МНаО; + ВЫМН, (-50° С). 


69. ROOH — ГИДРОКСИД РУБИДИЯ 


Белый, термнчески устойчивый, плавится без разложения, летучий при силь- 
ном нагревании. Хорошо растворяется в воде с высоким экзо-эффектом, созда- 
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ет сильнощелочную среду. Проявляет свойства основиых гидроксидов (отно- 

сится к щелочам); нейтрализуется кислотами, реагирует с кислотными оксида- 
1, . 

ми, кислородом, озоном. Получение см. 63°", 67°", 70°, 72°. 


М, = 102,48; d= 3,203; thn = 382°C; ks = 17909, 28247, 


1. RbOH. 2H,0 = RbOH . НО + НО (47—54° С, вак.), 
RbOH . НО = RbOH + НО (300° С, в токе Н2). 
2. ВЪОН (pa36.) + 6H20 = {Rb(H20).]* +OH. 
3. RbOH + HCl (pa36.) = RbC! + НО, 
2RbOH + H2SOu (pa36.) = Rb2SO, + H20, 
RbOH + HNO; (разб.) = RBNOs + Н.О. 


4. 4ВЪОНьь + 302 = 4RbO2 + 2H20 (450° С), 
4ВЪОН + 403 = 4В БО; + О} + 2H20 (20° С). 
5. 2RbOH (конц.) + CO2 = Rb2COs + H20. 


6. ВЬОНь E> 4ВЪ (катод) + Ort (анод) + 2Н2О. 


70. ВЪ>СОз — КАРБОНАТ РУБИДИЯ 


Белый, при прокаливании разлагается, плавится только под избыточным дав- 
лением СО». Чувствителен к влаге и СО} воздуха. Очень хорошо растворяется 
в воде (сильный гидролиз по аниону), создает сильнощелочную среду. Разла- 
гается кислотами. Вступает в реакции обмена. Получение см. 67°", 69 
М, = 230,94; tan =873°C (р); № = 223, 301,1%. 
1. Rb CO; = В 20 + СО) (выше 900° С, вак.). 
2. Rb2COs;- 1,5Н2О = Rb2CO3 + 1,5H20 (выше 190° С). 
3. Rb2COs (разб.) + 12Н2О = 2[Rb(H20).)* + Со’, 
СО2-+ НО == HCO} + OH; pK = 3,67. 
4. ВЬ.СО: + 2HCI (разб.) = 2RbCI + COnt + Н2О. 
5. Rb 2CO3 + 2НСЮ. (конц., хол.) = 2ROCIO4g + СО-1 + НО. 
20°C 
6. Rb.CO; + Н2О + CO, ae 2ВЪНСО:. 
7. Rb2CO; + Ca(OH) (насыщ.) = 2ВЪОН + СаСОз$. 


71. ВЫМО; — НИТРАТ РУБИДИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде с высоким эндо-эффектом (гидролиза нет). Крис- 
таллогидратов не образует. Сильный окислитель при спекании. В растворе 
восстанавливается только атомным водородом. Получение см. 63°, 69°. 


М, = 147,47. d=3,11; ш=313°С; А = 53,509 30980. 
1. 2RbNO3 = 2RbNO; + О, (540—880° С). 


43 


2. RbNOs (pa36.) + 6H20 = [Rb(H20).]" + NO3 (pH 7). 
3. RbNO; (насыщ.) + (1 - 2) НМОз (конц.) = ВЫМО: - (1 - 2) НМОзф (комн.). 


4. RbNO; + 2Н\7л, разб. HCl) = ВМО; +H20 (комн.), 

RbNO;3 + 8H” (Zn, конц. NaOH) = NHsf + 2Н2О + ВЬОН (кип.). 
5. 2RbNO; + (МН.):$ 04 = Rb2SO« + 2N20 + 4H20 (300—350° С). 
6. ВЬМО: + Pb = ВЫМО) + PbO (400° С). 


72. Rb2SO4 — СУЛЬФАТ РУБИДИЯ 


Белый, летучий, плавится и кипит без разложения. Хорошо растворяется в воде 
(гидролиза нет). Кристаллогидратов не образует. Вступает в реакции обмена. 
Получение см. 63°, 737°, 74°. 


М, = 267,00; d= 3,613; tan = 1066° С; tenn ® 1700° С; ks = 48,2 75,08, 


1. RbzSO, (разб.) + 12H20 = 2[Rb(H20)* + $027 (pH 7). 
2. Rb2SO4+ НЗО: (конц.) = 2RbHSO.. 

3. Rb2SO, + BaX2 = ВаЗ Ол + 2RbX (X = СГ, OH). 
4. Rb SO, + А ($04): + 24H,0 = 2{КБА!($О.)› . 12H20}+ (квасцы). 


73. RbCI— ХЛОРИД РУБИДИЯ 


Белый, плавится и кипит без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидро- 
лиза нет) и в концентрированной хлороводородной кислоте. Кристаллогидра- 
тов не образует. Слабый восстановитель. Вступает в реакции обмена. Получе- 
ние см. 637°, 69°, 704, 72°. 

M, = 120,92; d= 2,76; thn = 718° С; 

teun = 1395° С, к, = 91,1, 127,289. 

ВЬС! (pa36.) + 6Н2О = [Rb(H20).]” + СГ (pH 7). 
2ВЪС + H2SOz4 (конц.) = Rb2SO4 + 2HCIT (кип.). 
ВЬС! + ВЪН$О. = ВЪ}$0. + НС! (500—600° С). 
1ORbClq) + 8Н2$ 04 (конц. гор.) + 2KMnOaq = SChit + 2Мп$О + 
+ 585,50, + К}5О. + 8H20. 
2ВЬС! + Н2[$п СВ] = ВЪ[$ п С] + 2НС! (в этаноле). 
2RbCI + НРЕСЫ = ВРС + 2HC! (в разб. HCl). 


ВС РИ ОБЬ (катод) + Clrt (анод). 


электролиз 


2RbCI + 2Н.0 —— _ Hf (катод) + Clit (анод) + 2RDOH, 
2RbClg,) т 2Rb (катод) + Cht (анод). 


PWNS 


о ам 


{на Нз-катоде) 


74. RboS — СУЛЬФИД РУБИДИЯ 


Белый, плавится без разложения. Термически устойчивый. Безводный порош- 
кообразный Rb2S пирофорен в сухом воздухе. Хорошо растворяется в воде 
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(сильный гидролиз по аниону). Реакционноспособный, во влажном воздухе 

окисляется. Разлагается сильными кислотами. Типичный восстановитель. По- 
it 5 

лучение см. 63, 64°. 


М, = 203,00; а= 2,912; tan = 530° С. 

1. ВЬ,$. 4H,0 = Rb2S + 4H20 (200° С, вак.). 
2. Rb2S (разб.) + 12Н.О = 2[Rb(H20).]* + $7, 

$7 + НО Н$ + OH; pK» = 1,09. 
3. Rb2S + 2HCI (разб.) = 2RbC! + Н251. 
4. Rb.S + 3H2SO, (конц.) = 2RBHSO, + $0.21 + $4 + 2Н.О. 
5. RbiSip) 2 ом $ (коллоид), Rb2(S»), Rb2SO38. 
6. Rb2Sey + 202 = 86,50. (выше 500° С). 
7. RbS@ + (п - 1)$ = ВБ») (кип., n = 2, 3, 5). 
8. Rb2S + H2S (насыщ.) = 2ВЪН$. 


ЦЕЗИЙ. ФРАНЦИЙ 
75. С — ЦЕЗИЙ 


Щелочной металл. Белый (на срезе — светло-желтый), мягкий, весьма низко- 
плавкий. Пар цезия окрашен в зеленовато-синий цвет. Химически растворяется 
в жидком аммиаке (темно-синий раствор), расплаве CsOH. Чрезвычайно реак- 
ционноспособный, сильнейший восстановитель, реагирует с кислородом воз- 
духа, водой (идет воспламенение металла и выделяющегося водорода), разбав- 
ленными кислотами, неметалламн, аммиаком, сероводородом. 

Не реагирует с азотом. Хорошо сохраняется только под слоем парафино- 
вого или вазелинового масла. С ртутью образует амальгаму. Окрашивает 
пламя газовой горелки в синий цвет. Получение см. 77', 816, 85°. 


М; = 132,905; Ar = 1,873; ак) = 1,841. 
faa = 28,7° С; кип = 667,6° С. 
2Cs + 2Н2О = 2CsOH + НХ. 


1. 

2. 2Cs + 2HCI (pa36.) = 2CsCl + Hof. 

3. 8Cs + 6H2SO, (разб., хол.) = 4Cs2S0, + $0) + $4 + 6H,0 — (примесь Н25), 
21Cs + 26HNOs (разб., хол.) = 21CsNO3 + NOT + №01 + Not + 13Н2О. 

4 2Cs + 2CsOH = 2Cs,0 + Hyt (300—350° С). 

$. 2С5+Н) = 2CsH (300—350° С, р). 

6. Cs + O2 (воздух) = СзО, (сгорание). . 

7. 4Cs +0, = 2Cs,0 (на холоду), 
Cs — > C5102) 951, C5021 (-50° С, в жидк. NH). 

$ 4Cs+ О; +2Н.О = 4CsOH. 

9. 2Cs +E, =2CsE (комн.; E = F, Cl, Br, I). 
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10. 2Cs + S = С525 (100—130° С). 


11. 2Cs + 2H2S (насыщ.) = 2С$Н$4 + Hot (в бензоле). 

12. 2Cs + МНир = 2CsNH2 + На (30—45 С). 

13. Cs + бМНэю = [Cs(NH3)6] (т.-син.) [-40° С], 
[Cs(NH3)o] + nNH30.¢-— [Cs(NH3)o]" + & - 2NH3. 

14. 4Cs + 38iO2 = 2Cs,SiO3 + Si (выше 300° С). 


76. С5Н — ГИДРИД ЦЕЗИЯ 


Белый. При нагревании разлагается, под избыточным давлением Н) плавится 
без разложения. Сильный восстановитель, реагирует с водой, кислотами, ам- 
миаком, кислородом, хлором. Получение см. 75°. 


= 133,91; а= 3,41; Inn = 400° С (р). 
1. 2CsH = 2Cs + Hz (выше 200° С). 
2. CsH + H,0 = CsOH + НИ. 
3. CsH + HCI (pa36.) = CsCl + Hof. 
4. 2CsH + О) = 2CsOH (выше 200° С). 
5. CsH + Ch = CsCl + НС! (400° С), 
2CsH + 2$ = Cs,S + H2S (300—350° С). 
6. CsH + NHay = CsNH2 + H2 (350° C). 


77. С$20 — ОКСИД ЦЕЗИЯ 


Оранжево-красный, при нагревании становится вначале темно-красным, затем 
черным. Летуч в вакууме. Чувствителен к свету (темнеет и разлагается). Устой- 
чив в сухом чистом воздухе. Проявляет основные свойства, энергично реагиру- 
ет с водой (образуется сильнощелочной раствор), кислотами, кислотными 
оксидами, жидким аммиаком. Получение см. 75’, 79'. 


М, = 281,81; d= 4,68; tan = 490° С (р). 


1. 2Cs,O = С$2О; + 2С$ (300-—500° С). 
2. Cs2,0 + Hi0-= 2CsOH. 

3. Cs20 + 2HCI (разб.) = 2CsCl + H20. 

4. Cs,0 + СО; (влажн.) = Сз2СОз, Cs20 + H20 + 2CO2 = 2CsHCO3  (комн.). 


5. Cs,0 + МНию ———> CsNH2W + CsOH (-50° C). 
78. Cs.02 — ПЕРОКСИД ЦЕЗИЯ 


Белый (с примесью С5О2 — желтый). Термически устойчивый, при сильном 
нагревании плавится и разлагается. Чрезвычайно чувствителен к О) воздуха, 
поглощает влагу и CO. Полностью разлагается водой, кислотами, Проявляет 
окислительно-восстановительные свойства. Получение см. 75’, 79'. 


M, = 297,81; d= 4,74; tna = 594° С 


1. 2Cs:01 = 2Cs,0 + О; (640—980° С). 
2. С52О; + 2Н2О = 2CsOH + НО, (0° C). 
2Cs202 + 2Н2О (rop.) = 4CsOH + 0-1. 


3. Cs202. + 2НС! (pa36., хол.) = 2CsCl + H202. 

4. 2Cs,02 + 2H2SOx (разб., гор.) = 2Cs:SO4 + 2Н2О +01. 

5. Cs202 + O2 (воздух) = 2CsO2 (комн.). 
6. 2Cs202 + 2CO2 = 2Cs2CO3 + Ох Cs202 + СО = С5СОз (комн.). 
7. 


5Cs,0 + 8Н:$ О. (разб.) + 2CsMnO, = 50:1 + 2Ми$ Ол + 6Сз15 Ол + 8H20. 


79. CsO2 — НАДПЕРОКСИД ЦЕЗИЯ 


Оранжево-желтый, при нагревании разлагается без плавления, плавится под 
избыточным давлением Or. Имеет ионное строение (Cs*) (Оз). Энергично 
реагирует с водой, кислотами, озоном, моно- и диоксидом углерода, аммиаком. 
Очень сильный окислитель. Получение см. 757, 81“. 


М; = 164,90; а= 3,80; thn = 515° С (р). 
1. CsOz ESE, Cs,0, SOBRE, C5,0. 
2. 2CsO2 + Н2О = CsOH + CsHOxp) + Ort (0° C), 
2CsHOx) —— 2CsOH + 0, (комн.). 
3. 4CsO2 + 2H20 (rop.) = 4CsOH + 30.1. 
4. 2CsO2 + 2HCI (разб., хол.) = 2CsC1 + Н2О) + 0-1. 
5. © 2CsO2 + 2H2SO, (безводн.) = 2CsHSO, + O34 + Н:О (комн.). 
6. СЗО) + Оз = С$Оз + О, (комн.). 
7. 2CsO; + 2NH; — + 2CsOH + М, + 2H,0 (комн.). 
8. 4CsO2 + 2CO: (влажн.) = 2Cs2CO; + 30, (комн.). 
2CsO2 + СО = Сз2СО: + О, (30—40° С). 


80. СзО3 — ОЗОНИД ЦЕЗИЯ 


Оранжево-красный. Более устойчив, чем КОз и RbOs, разлагается при умерен- 

ном нагревании. Имеет ионное строение (Cs*) (Оз). Энергично реагирует с 

водой, кислотами, серой. Очень сильный окислитель. Получение см. 79°, 814, 
М, = 180,90; 4 = 3,19. 


1. 2С$Оз = 2CsO, + О. (70—100° С). 
2. 4CsO; + 2H20 = 4CsOH + 501 (следы радикалов OH’). 
3. 4CsO3 + 4HCI (разб., хол.) = 4CsCl + 50.1 + 2Н.О, 

2CsO3 + 4HCI (разб., гор.) = 2CsCl + Cht + 20-1 + 2H,0. 


4 4CsO; + H,O (влага) + ЗСО) = С52СО; + 2CsHCO; + 50) (KOMH.). 
6CsO3 + 5S = Cs2SOq + 2Cs28207 (30—40° C). 
6. CsO3 + 2МНиже—> МНаО;з + CsNH2 (-50° С). 
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81. COOH — ГИДРОКСИД ЦЕЗИЯ 


Белый, плавится без разложения, летучий. Хорошо растворим в воде с сильным 
экзо-эффектом, создает сильнощелочную среду. Проявляет основные свойства 
(относится к щелочам), нейтрализуется кислотами, реагирует с кислотными 
оксидами, кислородом, озоном. Получение см. 75'8 „777, 82', 84°, 85°. 


М, = 149,91; d = 3,675 (кр.); tan = 346° С; 
к, = 385,609, 3030, 


CsOH . H2.0 = CsOH + H20 (300° С, в токе H2). 

CsOH (разб.) + 6Н2О = [Cs(H20).]° + OH’. 

CsOH + HCI (pa36.) = CsCl + H20, 

2CsOH + H2SQ4 (pa36.) = Cs,SO, + 2Н2О, 

CsOH + HNO; (pa36.) = CsNO3 + H20. 

4. 4CsOH ay + 30, = 4CsO2 + 2Н2О (400° C), 
4CsOH + 403 = 4CsO3 + O2 + 2H20 (20° C). 

5. 2CsOH (конц.) + CO2 = Cs,CO; + H20. 


электролнз 


6. 4CsOHg) — ПРА 4Cs (катод) + Or? (анод) + 2H20. 


wnerm 


82. CsxCO3— КАРБОНАТ ЦЕЗИЯ 


Белый, при прокаливании разлагается, плавится под избыточным давлением 
CO;. Чувствителен к влаге и СО) воздуха. Очень хорошо растворяется в воде 
(сильный гндролиз по аниону), создает сильнощелочную среду. Разлагается 
кислотами. Вступает в реакции обмена. Получение см. 77°, 815. 


М, = 325,82; tan = 793° С (р); ks = 308,309, 347. 
1. Cs,CO3 = С520 + СО} (620—1000° С, вак.). 
2. Cs2CO3- 3,5Н2О = Cs2CO3 + 3,5 НО (150—160° С). 
3. С$2СО: (разб.) + 12H2O = 2[Cs(H20)]* + COF"," 
СО?-+ H:0<— HCO} + OH; pK. = 3,67. 
4. Cs,CO; + 2HCI (разб.) = 2CsCl + CO.t + H20. 
5. Cs2CO3 (насыщ.) + 2НСЮ, (конц. хол.) = 2CsClO4d + СО» + Н.О. 
20°С 
6. СзСО: + НО + со.=—> 2С$НСО:. 


170—180° С 
7. С52СОз + Ca(OH), (насыщ.) = 2CsOH + СаСО3}. 


83. С$МОз — НИТРАТ ЦЕЗИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде с эндо-эффектом (гидролиза нет). Кристаллогид- 
ратов не образует. Сильный окислитель при спекании. В растворе восстанав- 
ливается только атомным водородом. Получение см. 753, 813. 


М, = 194,91; d= 3,685; Inn = 414° С; ks = 23,00%, 134% 


1. 2CsNO3 = 2С5МО: + О (585—850° С). 
2. CsNO; (разб.) + 6H20 = [С$(Н20)4]' + МО; (pH 7). 
3. С5МО: (насыщ.) + (1 - 2)НМО: (конц.) = CsNOs - (1 ~ 2)HNOsv (KOMH.). 
4. CsNO; + 2H°(Zn, pa36. HCl) = CsNO2 + НО (комн.), 

СЗМО; + 8H° (Zn, конц. NaOH) = МНз{ + 2H20 + CsOH (кип.). 
5. 2CsNOs3 + (МН4):501 = С5350 + 2N20 + 4H20 (350° С). 
6. СУМО; + Pb = СЗМО; + PbO (400° С). 


84. С$25 04 — СУЛЬФАТ ЦЕЗИЯ 


Белый, летучий, плавится без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидро- 
лиза нет). Кристаллогидратов не образует. Вступает в реакции обмена. Полу- 
чение см. 75°, 813, 86°. 
M, = 361,87; d= 4,243; tan = 1019° С; 
ks = 178,7, 210,369. 


Cs2SOx (разб.) + 12Н20 = 2{Cs(H20)s]* + $02 (pH 7). 
С$25 Оль + Н25О. (конц.) = 2CSHSO,. 

Cs,SO4 + BaX2 = BaSOut + 2CsX (X = СГ, OH). 
С525Ол + АБ(ЗО4) + 24H2O = 2{CsA(SO4)2 - 12Н.О} 4 (квасцы). 


нь 


85. CsC1— ХЛОРИД ЦЕЗИЯ 


Белый, плавится и кипит без разложения. Хорошо растворяется в воде (гидро- 
лиза нет). Кристаллогидратов не образует. Растворяется в концентрированной 
хлороводородной кислоте. Слабый восстановитель. Вступает в реакции обме- 
на. Получение см. 75°, 813, 82“, 843. 


М; = 168,36; d = 3,988; tan = 645° C; 
tenn = 1302° C; ks = 186,500, 250. 

1. CsCl (pa36.) + 6Н2О = [Cs(H20).J* + СГ (pH 7). 
2. 2CsCh + H2SOx (конц.) = С$2504 + 2НСМ (кип.). 
3. CsCl + CsHSO, = Cs,SO, + НС! (550—700° C). 
4. 10CsClq) + 8H2SOq (конц., гор.) + 2КМпОжу = 5СЬТ + 2MnSO4 + K2SO4 + 

+ 5Cs.SO, + 8Н2О. 
$. 2CsCi + H2[SnCle] = Cs2fSnClv + 2HCI (в конц. HCl). 
6. 3CsCi + 2H[SbCL] = Сз3(862СЫУ + 2HCI (в конц. НС). 
7. 2CsCl + НДРКЫ] = СЗ РС + 2HCI (в pa36. НС). 
8. 2CsClay —_E> 2Cs (катод) + Clt (анод). 
9. 2CsCi + 2H,O ТР Н.Л (катод) + Cht (анод) + 2CsOH, 

2CsCly) РР 2Cs (катод) + СЬ (анод). 


{на Нр-катоде) 
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86. С525 — СУЛЬФИД ЦЕЗИЯ 


Белый, термически устойчивый. Безводный порошкообразный Cs2S пирофорен 
в сухом воздухе. Хорошо растворяется в воде (сильный гидролиз по аниону). 
Реакциониоспособный, во влажном состоянии окисляется O2 воздуха, присо- 
единяет серу. Разлагается кислотами. Типичный восстановитель. Получение 
см. 75°, 76°. 


М, = 297,88. 

1. С528.4Н.О = С$38 + 4Н.О (150° С, вак.). 
2. С$528 (разб.) + 12H,O = 2[Cs(H20).]* + $7, 

$* + HO Н$ + ОН’; pK, = 1,09. 
3. Cs2S + 2НС 1 (разб.) = 2CsCl + Н251. 
4. Сз2$ + 3H2SO, (конц.) = 2CsHSO, + $4 + $024 + 2H20. 
5. CSy ОМУТ $ (коллоид), Cs2(S,), Сз23 0:5. 
6. CsSq) + 202 = Cs28O, (выше 500° С). 
7. С$29 + (п- 1)$ = Cs2(S,) [кип.]. 
8. С528 + H2S (насыщ.) = 2CsHS. 


87. С52(5,) — ПОЛИСУЛЬФИДЫСО-) ЦЕЗИЯ 


Смесь Cs2(S,) (п = 2, 3, 5, 6) имеет желто-бурую окраску. Все Cs2(S2) — весьма 
твердые, плавятся без разложения, расплавы-—темно-коричневые подвижные 
жидкости. Термическая устойчивость понижается при возрастании п. Хорошо 
растворяются в воде, в меньшей степени (по сравнению с Cs2S) гидролизуются 
по аниону, раствор окрашен в темно-желтый цвет. Окисляются на воздухе, 
разлацаются кислотами. Обладают окислительным действием. Получение 
см. . 


С$2($2): М, = 329,94; tna = 460° С. 
Cs2(S3): М, = 362,01; tna = 217°C. 
Cs(Ss): М, = 426,14; tan = 210° С. 
С5$2(56): Mr = 458,21. tan = 185° С. 
1. Cs2(S,) = Cs2S + (п- 1)$ (выше 600° С). 


2. Cs2(S,) [разб.] + 12H2O = 2[Cs(H20).]* + $27, 
$7 + H10 <=> HS; + OH; pK. = 8,30: (n = 5). 


3. Cs32(S,) + 2HCI (разб.) = 2CsCl + HST + (n - 1)S4 (комн.), 
С52($„) + 2НС! (конц.) = 2CsCl + HS, (-15° С). 
4. 2Cs2(S,) + 2H20 (хол.) + О; = 2nS (коллоид) + 4CsOH (на свету). 


88. Fr — ФРАНЦИЙ 


Щелочной металл. Белый, весьма легкоплавкий. Радиоактивен, наиболее дол- 
гоживущий изотоп “Fr (период полураспада 22 мин). Самый реакционноспо- 
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собный из всех металлов, по химическому поведению аналогичен цезию. На 
воздухе покрывается оксидной пленкой. Сильный восстановитель, энергично 
реагирует с водой и кислотами, выделяя H2. Катион Fr* в водном растворе 
бесцветен. В литосфере Земли образуется при радиоактивном распаде урана и 
актиния. Синтезирован бомбардировкой ядер урана протонами или ядер радия 
нейтронами. Выделены соединения ЕгСЮ. и Fr2[PtCls] методом соосаждения с 
соответствующими малорастворимыми солями ВЪ и С$. 


M, = 223,020, d= 2,3+ 2,5; пл = 21°C; tian = 660° С. 


ЭЛЕМЕНТЫ ПА-ГРУППЫ 
БЕРИЛЛИЙ 
89. Ве — БЕРИЛЛИЙ 


Светло-серый, легкий, достаточно твердый, хрупкий металл. На воздухе по- 
крывается оксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде, концентриро- 
ванных серной и азотной кислотах. Восстановитель, реагирует с кипящей 
водой, разбавленными кислотами, концентрированными щелочами, неметал- 
лами, аммиаком, оксидами металлов. Получение см. 9012, 953.10 96°. 


М; = 9,012; 4= 1,85; (= 1287° С; Чип = 2507° С. 


1. 2Ве+3Н2О = BeOl + Ве(ОН)›$ + 2H2t (кип.). 
2. Be + 2HCI (разб.) = ВеСЬ + Hit, 

3Be + 8НМО: (разб., гор.) = 3Be(NO;): + 2МОТ + 4H,0. 
3. Be + 2NaOH (конц.) + 2Н2О = Naz[Be(OH),] + HoT, 


Ве + 2NaOH = NazBeO, + Hz (400—500° С). 
4. 2Ве +0) = 2BeO _ (900° С, сгорание на воздухе). 
5. Ве+Е, = ВеЕ, (комн., E = Е; 250° С, E= Ci; 480° С, Е = Br, ND. 
6. Be+S=BeS (1150° C), 

3Be + М) = Ве М» (700—900° C), 

2Be + С (графит) = BexC (1700—1900° С, вак.). 
7. Ве + 4НЕ (конц,) = H2[BeF,] + Hot. 
8. ЗВе + 2NH; = ВезМ) + ЗН2 (500—700° С). 
9. Ве+сС.Н, = ВеС, + Hi (400—450° С). 
10. Ве + MgO = BeO + Mg (1075° С). 


90. BOO — ОКСИД БЕРИЛЛИЯ 


Бромеллит. Белый, тугоплавкий, термически устойчивый, летучий в токе О) и 
водяного пара. В прокаленном виде малореакционноспособный. Активно ад- 
сорбирует влагу воздуха. Проявляет амфотерные свойства, реагирует с кон- 
центрированными кислотами и шелочами, кислотными и основными оксида- 
‚ми. Легко фторируется, восстанавливается магнием и углеродом. Получение 
см. 91! 92! 931, og! 
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М, = 25,01: @= 3,015; = 2580° С; [ки = 4260° С. 


1. BeO + 2HCI (конц.) = ВеСЬ + H20, 
BeO + H2SOq (конц.) = ВеЗО4 + H20. 
2. BeO + 2МаОН (конц. гор.) + Н2О = Na2[Be(OH),], 


BeO + 2МаОН = NazBeO2 + НО (250—300° С). 
3. ВеО + 2Ма20 = Ма4ВеОз (500° С). 
4. ВеО + 2HFq@ = BeF2 + НО (220° С), 
BeO + 4НЕ (конц.) = H2[BeF,4] + НО. 
5. ВеО + 2NH«(HF2) = (МН. ВеН4] + H20 (100—200° С). 
6. 2BeO + 2F2 = 2BeF2 + O2 (выше 400° С). 
7. 2BeO + ЗС (графит) = ВеС + 2CO (1800—1930° С). 
8. ВеО + С (графит) + Ch = ВеСЬ + CO (700—900° С). 
9. 2BeO + CS2 = 2BeS + СО? (650—700° С). 
10. 2BeO + SiO2 = Be2SiO. (1500—1600° С). 
фенакит 
11. ВеО + АБО: = (BeAl2)O4 (1400° С). 
хризоберилл 
12. BeO + Mg = MgO + Be (700—800° С). 


91. Ве(ОН)› — ГИДРОКСИД БЕРИЛЛИЯ 


Бехоит. Белый, аморфный или кристаллический, при нагревании разлагается. 
В кристаллическом виде малореакционноспособный. Не растворяется в воде. 
Не реагирует с гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства, реагирует 
с разбавленными кислотами, щелочами в растворе и при сплавлении. Легко 
образует фторо- и карбонатокомплексы. Поглощает СО) из воздуха. Получе- 
ние см. 89°, 9455, 96*°. 


М, = 43,03; d= 1,92. 


1. Ве(ОН); = BeO + НО (200—800° С). 
2. Ве(ОН)ж» + 4Н2О—> [Be(H20),]** + 20Н`; рПР? = 21,10. 


Be(OH)2@) + 4H20 <<? [Ве(ОН)4[` + 2H30*; рПР? = 29,68. 

Be(OH), + НС! (pa36.) = ВеСЬ +2H20. 

Be(OH)2 + 2NaOH (конц.) = Na2[Be(OH)4], 

Ве(ОН); + 2МаОН = Na2BeQ) + 2H20 (200—300° C). 
2Be(OH)2 + СО. = BexCO3(OH)2v + Н2О. 

Be(OH) + 2HF (pa36.) = BeF2 + 2H20, 

Be(OH)2 + 4HF (конц.) = H2[BeF4] + 2H20. 


го 


nM 


92. ВеСОз — КАРБОНАТ БЕРИЛЛИЯ 


Белый, при слабом нагревании разлагается без плавления. Не растворяется в 
холодной воде. Не переводится в раствор действием СО.. Разлагается горячей 
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водой, кислотами, концентрированными щелочами, растворами карбонатов 
щелочных металлов и аммония. Получение см. 95°. 


M, = 69,02. 


ВеСОз = BeO + CO, (выше 180° С). 
BeCO; - 4Н2О = BeCO; + 4H20 (100° С, вак.). 
2BeCO; + H20 (гор.) = Ве›СОзОН)а$ + COnt. 

BeCO3 + 2HCI (разб.) = ВеСЬ + CO2T + Н2О. 

ВеСО; + 4HF (конц.) = H2{BeF4].+ СО?1 + H20. 

BeCO; + 4МаОН (конц., гор.) = Na2{Be(OH)4] + Na2COs. 

BeCOsqy + (МН4)2СО: (конц.) = (NH4)2{Be(CO3)2]@). 


93. Be(NO3)2-— НИТРАТ БЕРИЛЛИЯ 


NAW WND 


Белый, при нагревании разлагается. В чистой воде гидролизуется с образова- 
нием осадка оснбвных солей, в подкисленной воде хорошо растворяется (гид- 
ролиз по катиону). Реагирует co щелочами, гидратом аммиака. Вступает в 
реакции обмена. Получение см. 89”, 947. 


М; = 133,02: К, = 106,62, 177,869, 
1. 8Be(NOs)2 = 2[Bea(NO3)60] + 4NO2 + О (125° С, вак.), 
2Be(NO3)2 = 2BeO + 4МО, + O2 (выше 1000° С). 
2. 24[Be(NOs)2 - 4Н2О] = 6[Ве«(МОз)в0] + 8НМО; + 4NO + 30, + 92H20 


(100° С). 
3. Be(NOs)2 (разб.) + 4H20 (хол.) = [Be(H20)4]”* + 2NO; (в разб. HNOs), 
[Be(H20),]** + HO <—? [Ве(НгО)(ОН)1 + НзО*; pK, = 5,70, 
3[Be(H20)3(OH)]" <> [Bes(H20)s(OH);]** + 3H20. 
4. Be(NOs)2 + H2O (хол.) = Be(NO3)OH! + HNO3. 
5. Be(NOs;)2 + 2NaOH (pa36.) = Be(OH)2+ + 2NaNOs, 
Be(NOs)2 + 4МаОН (конц.) = Na2fBe(OH),] + 2NaNOs. 
6. Be(NOs)2 + 20NH3 - H20) [конц.] = Be(OH)2+ + 2МН.МО.. 
7. 3Be(NOs)2 + 2Na2HPO, (rop.) = Be3(PO4)2) + 4NaNO3 + 2HNO3. 
8. Ве(\Оз) + NH4NO; + МазРО. = Be(NH,)PO,4+ + 2NaNO;. 


94. BESO. — СУЛЬФАТ БЕРИЛЛИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в подкисленной воде (гидролиз по катиону), не раство- 
ряется в концентрированной серной кислоте. Реагирует с кипящей водой, 
щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 90', 95%. 


М, = 105,07; 4= 2,443; tan = 540° С; к, = 39,12, 67,208 
1. BeSO,= BeO + SO; (547—-600° С). 
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2. BeSO, - 4H20 = BeSO. + 4Н2О (220—400° С). 
3. BeSO, (разб.) + 4H20 = [Be(H20)4J”* + $027 (в разб. H2SO.), 


[Ве(Н20)4?*" + Ног {[Be(H20),(OH)]" + H30°; pKx = 5,70, 


3[Be(H20)3(OH)]* <—? [Вех(Н2О)5(ОН)] " + 3H20. 
4. BeSO, + 2H2O0 = BexSO.(OH)2) + H2SO« (кип.). 
5. BeSO, + 2МаОН (pa36.) = Ве(ОН);\ + Ма25 04, 
Веб О. + 4МаОН (конц.) = Na2{Be(OH)4] + Na2SO«. 
6. ВебОл + 2(NH3- H20) (конц.] = Be(OH)2+ + (NH4)2SO«. 
7. BeSOs + Ba(NOs)2 = Be(NOs)2 + Ва5О44. 


95. Век; — ФТОРИД БЕРИЛЛИЯ 


Белый, тугоплавкий, заметно летучий, термически устойчивый. Хорошо рас- 
творяется в воде (гидролиз по катиону). Разлагается в кипящей воде и концеит- 
рированной серной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака, фто- 
ридами щелочных металлов и аммония. Восстанавливается магнием и электро- 
литически. Получение см. 89°, 90**, 98'. 


М, = 41,01; d= 1,986; tan = 803° С; tenn = 1175° С; % = 84,699. 
ВеЕ› - Н2О = BeF2 + Н2О (140—160° С, в токе НЕ). 
2. BeF2 (разб.) + 4H20 (хол.) = [Be(H20).]** +2Е’, 
[Ве(Н:О)}* + HxO <=? [Be(H20)3(OH)]* + НзО*; pKx = 5,70, 
[Be(H2O),]** + F <== [Ве(Н2О)зЕ] + H20; 15К, = 6,00. 
ВеР? + 2Н2О = Be(OH)2\ + 2НЕТ (кип.). 
BeF же + Н2$ Ол (конц.) = Ве$О44 + 2НЕТ. 
5. BeF2 + 2МаОН (разб.) = Ве(ОН)24 + 2NaF, 


BeF2 + 4МаОН (конц.) = Ма2[Ве(ОН).] + 2NaF. 
6. BeF2 + 2(NH3- H20) [конц.] = Ве(ОН)2+ +2NHAF. 


— 


> 


7. Вер) + 2МЕ (конц.) = M2[BeF4] (М=Н*, K*, МН), 
BeF2 + 2NaF (конц.) = Ма{ВеЕ4. 

8. ВеЕ; + Ма2СОз = BeCO3 + 2NaF (комн., насыщение СО)). 

9. ВеЕ; + Mg = Be + MgF2 (700—750° С). 


10. BeF 2x). РО Bel (катод) + F2f (анод). 
96. BeCl, — ХЛОРИД БЕРИЛЛИЯ 


Белый с зеленоватым оттеиком, легкоплавкий, низкокипящий. Хорошо раство- 
ряется в холодной воде (гидролиз по катиону). В горячей воде образует осадок 
оснбвной соли. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Восстанавливается 
электролитически. Получение см. 89°, 90°. 


М, = 79,92; 4= 1,90; ton = 415° С; teun = 550° С; ky = 72,89% 77,060. 


|. Весь. 4Н2 = ВеСКОН) + НС! + 3H20 (выше 176° С). 
2. весь + НО (rop.) = BeCKOH) + НС, 
3BeCl, (конц.) + 6Н2О.—> 2[Be(H20);Cl]* + [Весь] (в конц. HCD). 
3. ВеСЬ (pa36.) + 4H20 (xon.) = [Be(H20)]”* + 4СГ (в разб. НС), 
[Be(H2O0)4"* + H20 <= [Ве(Н2О)з (ОНУ + H30; рК› = 5,70, 


3[Be(H20)3(OH)]' —> [Ве(Н2О)(ОН);} * +3H20. 
4. BeCl + 2NaOH (pa36.) = Be(OH)2 + 2NaCl, 
Весь + 4NaOH (конц.) = Na2[Be(OH),] + 2NaCl. 
Весь, + 2(NH3 . H20) [конц.] = Be(OH)2) + 2NH.CI. 
BeCl, + 4НЕ (конц.) = H2[BeF4] + 2HCI. 
ВеСЬ + 4NaF (конц.) = Na2[BeFav + 2NaCl. 
BeCl, + 2LiH = BeH2t + 2LiCW (в эфире). 


9. BeCly СТРОИТ, Bed (катод) + СЬТ (анод). 


о зам 


97. ВеС — КАРБИД ДИБЕРИЛЛИЯ 


Желтовато-красный, очень твердый, при плавлении разлагается. Медленно 
гидролизуется во влажиом воздухе, быстро — в горячей воде. Реагирует с 
разбавленными кислотами, концентрированными щелочами. Окисляется на 
воздухе, восстанавливается водородом, легко галогенируется. Получение см. 
89°, 907. 

М, = 30,04; d= 1,90; tan = 2150° С (разл.). 
Ве›С = 2Be + С (графит) [выше 2150° С]. 


1. 

2. ВеС + 4H20 (rop.) = 2Be(OH)2¥ + CHa. 

3. BexC + 4HCI (разб.) = 2BeClz + CHa. 

4. BeC + 4NaOH (конц.) + 4Н2О = 2Na{Be(OH)4] + СН.4^. 

5. ВезС + 2H: = 2Be + СН. (2000° C). 
6. Ве2С + 202 = 2BeO + CO, (600—700° С). 
7. BexC + 4Ch = 2ВеСЬ + CCla (выше 300° С). 


98. (NH4)2[BeF,| — ТЕТРАФТОРОБЕРИЛЛАТ(И) АММОНИЯ 


Белый, при умеренном нагревании плавится и разлагается. Хорошо растворя- 
ется в воде с частичной акватацией аниона. Кристаллогидратов не образует. 
Не реагирует с гидратом аммиака. Разлагается концентрированными кислота- 
ми и щелочами. Получение см. 90°, 957. 


М, = 121,08; tna = 280° С (разл.); ‚ = 47,509. 
1. (NH4)2{BeF,] = NH,[BeF3] + МНАЕ (280—320° С), 
(NH,)2[BeF,] = 2МНАЕ + BeF; (800—1100° С). 


2. (NH4):[BeF4] (разб.) = 2NHi+ [BeF,]”, 
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[BeF,]* + Н.О—> [Be(H20)F3] + Е ; pKa = 2,26. 
3. @НаДВеЕ4 + 4HCI (конц.) = BeCh + 2МНаС! + 4НЕТ (кип.). 
4. (NHa4)2[BeF,] + 4МаОН (конц.) = Na2{Be(OH),] + 2(NH3 . H2O) + 4NaF. 


МАГНИЙ 
99. Mg — МАГНИЙ 


Серебристо-белый, относительно мягкий, пластичный, ковкий металл. На воз- 
духе покрыт оксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде, концентриро- 
ванных серной и фтороводородной кислотах. Не реагирует со щелочами. 
Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, разбавленными кислота- 
ми, неметаллами. Переводится в раствор солями аммония. Получение см. 100*, 
105'', 106'. 


М, = 24,305; d = 1,737; ton = 648° С; 1кип = 1095° С. 
Mg + 2H20 (rop.) = Mg(OH)2} + HT. 


1. 

2. Mg + 2HCI (разб.) = МеСЬ + Н.И. 

3. 4Mg + 10НМО: (разб.) = 4Mg(NO3)2 + №01 + 5Н2О. 

4. Mg +2NH.Cl (конц., гор.) = MgCl. + 2NH3f + Hor. 

5. Mg +H2=MgH2 (175° С, р, кат. М21)). 

6. 2Mg +O2= 2MgO (600—650° С, сгорание на воздухе), 
3Mg + М) = Mg3N2 (780—800° С, сгорание на воздухе). 

7. Mg + Ch (влажн.) = МЕСЬ (комн.). 

8. Mg + H2S = MgS +Н, (500° C). 

9. 3Mg + 2NH; = МР. + ЗН) (600—850° C). 

10. Mg + 2N204 = Mg(NO3)2\ + 2NO (150° С, вак., в этилацетате). 

Il. 4Mg + SiO. = Ма + 2MgO (ниже 800° С, в атмосфере H2), 
2Mg + SiO2 = Si + 2MgO (1000° C). 


100. MgO — ОКСИД МАГНИЯ 


Жженая магнезия. периклаз. Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. В 
прокалениом виде малореакционноспособный, не реагирует с водой. Проявля- 
ет оснбвные свойства. реагирует с кислотами. Восстанавливается углеродом, 
кремнием и кальцием. Поглощает влагу и СО) из воздуха. Получение cm. 99°, 
101", 102', 103'-2, 104'. 


М, = 40,30; d = 3,62. ton = 2825° С; кип = 3600° С. 
MgO + Н.О (пар) = Mg(OH), (100—1 25° С). 
MgO + 2HCI (pa36.) = MgCl; + H20. 
2MgO + Н.О + СО. = Mg2CO3(OH)2. 
MgO + C (коко = Mg + CO (выше 2000° С), 


Bwn- 


R 


MgO + Са = CaQ + Mg (1300° C). 


5. MgO + С (кокс) + С]. = MgCl, + CO (800—1000° С). 

6. MgO + H202 (конц.) = МЕО2+ + НО (до 20° С). 

7. 2MgO + CS2 = 2MgS + CO; (600—700° С). 

8. MgO + M20; = (MgM2)O,4 (1200—1400° С; М = Al, Cr, Fe). 
шпинели 


101. Mg(OH)2 — ГИДРОКСИД МАГНИЯ 


Брусит. Белый, при нагревании разлагается. Не растворяется в воде. Проявляет 
оснбвные свойства, реагирует с кислотами, кислотными оксидами. В жестких 
условиях образует гидроксокомплексы. Поглощает CO2 из воздуха. Перево- 
дится в раствор солями аммония. Получение см. 99', 103%, 104°, 105°. 


М, = 58,32; d = 2,39; plip? = 11,17. 
1. Mg(OH), = MgO + НО (350—480° С). 
2. Mg(OH)2 + 2НС (разб.) = MgCl. + 2H20. 
3. 2Mg(OH)a@ + CO2 = Mg2CO3(OH)2 + Н2О (комн.), 
Mg(OH): (суспензия) + 2СО = Mg(HCOs)r@) (комн.). 
4. Mg(OH)2 + 2МаОН (насыш). = Ма[М?(ОН)4+ (100—110° С). 


5. МЕ(ОН)› + 2МНаС! (конц., гор.) = MgCl + 2NH3f + 2Н.0. 
102. MgCO3; — КАРБОНАТ МАГНИЯ 


Магнезит. Белый, при умеренном нагревании разлагается. Мало растворяется 
в холодной воде. Разлагается в горячей воде, разбавленных сильных кислотах, 
концентрированной фтороводородной кислоте. Реагирует с СО; в растворе, 
образуется гидрокарбонат Mg(HCOs)2 (известный только в растворе), который 
определяет врёменную жесткость природных вод. Переводится в раствор дей- 
ствием карбоната аммония. Получение см. 104°, 


М; = 84,31; — 4= 3,037;  №=0,1809. — рПР?= 5,10. 


1. МЯСО: = МРО + СО, (350—650° С). 
2. 2(MgCOs- 5H20) = Mg2CO3(OH), + СО, + 9Н2О (60—80° C). 
3. 2MgCOs + H20 (rop.) = MgxCOx(OH).4 + COnt, 

Mg2CO3(OH)2 + СО; = 2MgCO; + Н2О (180—220° C). 
4. МЕСО: + 2HCI (разб.) = MgCl, + COpt + H20, 

МЕСО: + (МН4):50. (конц.) = MgSOu + 2NH3f + CO2t + НО (кип.). 


5. МЕСО: + 2HF (конц. гор.) = MgF2v + CO2t + НО. 
6. MgCOxq) + H20 + СО» В Mg(HCOs)a¢. 


103. М2(ЧО3)2 — НИТРАТ МАГНИЯ 


Магнезиевая селитра, нитромагнезит (гидрат). Белый, рентгеноаморфный. 
При нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз 
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по катиону), концентрированной азотной кислоте, жидком аммиаке. Реагирует 
3.1 
co щелочами. Получение см. 99°. 


М, = 148,31; d= 1,636 (кр.); № = 73,3, 110,189. 
1. 2М204О3)› = 2MgO + 4NO2 + О (выше 300° С). 
2. Mg(NOs)2 - бН2О = Mg(NO3)OH + HNO; + 5Н2О (выше 130° С). 
3. Mg(NOs)2 (разб.) + 6H20 = [Mg(H20)]"* + 2М0; 
[Mg(H20)6]"* + Н2О—> [Mg(H20)s(OH)]" + H30*; pKx = 11,42. 
4. Mg(NOs3)2 + 2МаОН (pa36.) = Mg(OH)2t + 2NaNOs. 


104. MgSO,— СУЛЬФАТ МАГНИЯ 


Эпсомит, или английская (горькая) соль (гидрат). Белый, разлагается выше 
температуры плавления. Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по 
катиону). Реагирует с концентрированной серной кислотой, щелочами. Всту- 
пает в реакции обмена. Обусловливает постоянную жесткость природных вод. 
Получение см. 94'', 102%. 


М, = 120,37; d=2,66; 1„=113°С; к, = 35,10% 54,88%. 


2MgSQ, = 2MgO + 250) + О, (выше 1200° С). 
MgSO, - 7Н2О = MgSO, + 7Н2О (200—330° С). 
MgSO, (разб.) + 6Н2О = [Mg(H20).]"* + SO3- (pH < 7, см. 103). 


МРЗО: + H2SOq4 (конц., хол.) = Mg(HSO,)2. 

MgSO, + 2NaOH (разб.) = Mg(OH)2+ + Na2SOu. 

MgSO, + 2(NHs - H20) [конц.] = Mg(OH)2t + (NHs)2SO,. 

MgSO, + М(С!О4); = MSOav + Mg(ClO«)2 (M = Ca, Sr, Ba). 
MgSO, + 2КНСО; = MgCOsv + K2SO, + H20 + CO* 

2MgSOu + H20 + 2Na2COs = MgxCOx(OH)2d + 2Na2SO4 + СО»! (кип.) 
9. MgSOs (насыщ.} + СаСгО. (насыщ.) = MgCrO4 + Саб О. 

10. MgSOs (насыщ.) + M2SO, (насыш.) + 6H20 = M2Mg(SO4)2 - 6H204 

шённти  (М=К’,МНУ. 


SWAN PWN — 


105. MgCh — ХЛОРИД МАГНИЯ 


Хлоромагнезит, бишофит (гидрат). Белый, плавится без разложення, перегоня- 
ется в токе Н›. Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону), 
концентрированной хлороводородной кислоте. Реагирует со щелочамн, амми- 
аком. Восстанавливается при электролизе расплава. Вступает в реакции обме- 
на. Получение см. 99247, 10075, 10125, 1024 


М, = 95,21; 4= 2,32; tan = 714°C; tean = 1370° С: ky = 54,89 65.880) 


I. MgCl, - 6Н2О = MgCh + 6H20 (100—200° С, ток HCI). 
2. MgCh (разб.) + 6H:0 = [Mg(H20),]** + 2Cr (pH <7, см. 103°). 
3. MgCl: + НО (пар) = MgO + 2HCI (500° С). 
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MgCl + 2МаОН (pa36.) = Мё(ОН)24 + 2NaCl. 

МЕС! (насыщ.) + 20\Н: . Н2О) [конц., гор.] = Mg(OH)2v + 2NH.CI. 

MgCl (конц.) + HO + MgO = 2М&СКОН)\. 

MgCh + CaCl, + 4КНСО; (конц., гор.) = CaMg(COs)2t + 4KCI + 2CO2T + 

+ 2H20. 

8. MgCl. + NH3- Н2О (разб.) + МагНЕО. = Ма(МНАЕО4 + 2NaCl + H:0 
(E = P, As). 

9. MgCl: (Hacbuy.) + КС! (насыщ.) +6Н2О = КМЕСВ - 6H2O4 (карналлит). 

10. MeClh, + 6NH 3) = [Mg(NH3)JCh. 


IE. МС am" Mg (катод) + Clt (анод). 


ям» 


106. MgsN2 — ДИНИТРИД ТРИМАГНИЯ 


Желто-зеленый. При нагревании разлагается. Реагирует с водой, кислотами. 
Окисляется O2 воздуха при высоких температурах. Получение см. 99°”. 


М, = 100,93; а= 2.71. 
1. MgsN2 = 3Mg + № (700---1500° С). 
2. MgsN2 + 6H20 = 3Mg(OH)2 + + 2NH3t (кип.). 
3. MgsN2 + 8HCI (разб.) = 3MgCl + 2NHACL. 
4. 2Mg3N2 + 30. = 6МРО + 2N2 (500—800° С). 


107. М2251: — СИЛИЦИД ДИМАГНИЯ 


Темно-голубой, термически устойчивый. Не реагирует со щелочами, гидратом 
аммиака. Гидролизуется водой (легче горячей), разлагается кислотами, галоге- 
нами. Получение см. 99. 


М; = 76,70; а= 1,94; tan = 1085° С. 

1. Ме + 4Н2О = 2Mg(OH)21 + SiH, Т (примеси SinHon-2, п > 1). 
2. MgzSi + 4HCI (pa36.) + 2Н2О = 2МеСЬ + SiOw +4Н.^ (примесь SiH,), 

2МЕ2$1 + 8НС = 4М#СЬ + Sil +2Н.1Т + SiHat (комн., в эфире). 

.  НзРО. . . : 

3. MgsSi OSs ЯНА SisHaez (50—60° С, n > 1, примесь Н.). 
4. MgoSi + 2СЬ = 2MgCh + Sil (30—40° С, в жидк. ССИ). 
5. MgpSi + 4МНаВг = НА + 2MgBr. + 4NH; (в жидк. NH3). 
КАЛЬЦИЙ 


108. Са — КАЛЬЦИЙ 


Щелочноземельный металл, серебристо-белый, пластичный, достаточно твер- 
Abii. Во влажиом воздухе покрывается оксидно-гидроксидной пленкой. Окра- 
шивает пламя газовой горелки в коричнево-красный цвет. Реакционноспособ- 
ный, реагирует с кислородом, азотом, водородом, галогенами и другими 
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неметаллами при нагревании. Сильный восстановитель, реагирует с ‚водой, 
разбавленными кислотами, аммиаком. Получение см. 109", 110°, 117°". 


М, = 40,078; а= 1,54; tan = 842° С; trun = 1495° С. 


1. Ca+2H.O = Сан) + Hot (комн.), 
2Са + Н2О (пар) = CaO + Сан? (200-—300° С). 
2. Ca + 2HCI (разб.) = CaCl, + НИ. 
3. 4Са + 10НМО; (разб.) = 4Ca(NO3)2 + №201 + 5H20, 
4Са + 10НМО: (оч. разб.) = 4Ca(NO3)2 + МН4МОз + 3H20. 


4. Ca+H2=CaH2 (500—700° С). 
5. 2Ca+O2=2CaO (выше 300° С, сжигание на воздухе). 
6. Ca+E,=CaE, (комн., E = Е; 200—400° С, E = Cl, Br, I). 
7. Ca+S=CaS (150° C). 
8. 3Ca+N2=Ca3N2 (200—450° С, сжигание на воздухе), 

ЗСа + 2P (красн.) = СазР› (350—450° С). 
9. Са+2С (графит) = CaC, (550° С). 
10. Ca + 6МНзю = [Ca(NH3)e](e acy (желт.) [комн.], 

6Ca + 2NH x) = Ca3N2 + 3CaH; (600—650° С). 
|. Са + 6МНэ» = [Ca(NHs3)6] (ин.) [-40° С, в атмосфере Ar], 

Са + 2МНэю = Ca(NH2)2) + Hot (кат. Pt). 


109. CaH2 — ГИДРИД КАЛЬЦИЯ 


Белый, плавится без разложения в атмосфере Н», при дальнейшем нагревании 
разлагается. Сильный восстановитель, реагирует с водой, кислотами. Окисля- 
ется на воздухе. Получение см. 108* 117°. 


М; = 42,09; d= 1,90; tna = 1000° С. 

|. CaH2=Ca+H) (выше 1000° С). 
2. СаН» + 2H2.0 = Са(ОН)» + 2Н.\. 

3. СаН» + 2HCI (pa36.) = CaCl, + 2Н.Л. 

4. CaH2 + О) = СаО + НО (300—400° С). 
5. ЗСаН» + М» = СазМ. + ЗН) (выше 1000° С). 
6. 2CaH2 + ТО) = 2CaO + Ti+ 2H, (750° C). 
7. 3CaH2 + 2KCIO;= 2КС! + 3CaO + 3H,0 (450—550° С). 
8 CaH> + H2S = CaS +2Н, (500—600° С).. 


110. СаО — ОКСИД КАЛЬЦИЯ 


Негашеная (жженая) известь. Белый, гигроскопичный. 'Тугоплавкий, термичес- 
ки устойчивый, летучий при очень высоких температурах. Энергично реагиру- 
ет с водой (образуется щелочной раствор). Проявляет оснбвные свойства, 


реагирует с кислотами. Поглощает CO, из воздуха. Получение см. 108°, 109“, 
113. 
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иг: 


9. 


М, = 56,08; 4= 3,35; (ая 2614° С; tran = 2850° С. 
CaO + Н2О = Са(ОН)› (комн.). 


CaO + 2НС (pa36.) = СаСЬ + H20. 
CaO + 2HF (разб.) = CaF2+ + H20. 
3CaO + 2H3PO, (pa36.) = Ca3(PO4)2+ + ЗН.О. 
CaO + СО; = CaCO; (KOMH.). 
CaO + $102 = Са$1 Оз (1100—1200° C). 
волластонит 
CaO + ТО) = (CaTi)O3 (900—1100° С). 
перовскит.. 
4CaO + 2Сг2Оз + 302 = 4CaCrO, (600—700° С). 
хроматит 
2CaO + 2Cl, = 2СаСЬ + О» (700° С), 
CaO + 3C (кокс) = СаС. + CO {1900—1950° С). 
10. 4CaO + 2Al = 3Ca + (CaAl)O, (1200° С). 
11. CaO + 2HCN = CaCN2 + CO + H2 (700° C). 


111. CaQ2 — ПЕРОКСИД КАЛЬЦИЯ 


Белый, при нагревании разлагается без плавления. Не реагирует с холодной 
водой. Полностью разлагается кипящей водой, сильными кислотами. Сильный 
окислитель в реакциях при спекании. Получение см. | 123. 


M, = 72,08; d= 2,92. 
2CaO, = 2CaO + O2 (250—380° С). 
СаО>8Н2О = CaO, + 8H20 (130° С, вак.). 
CaO, + 2H20 (rop.) = Са(ОН)» + H202 (50—60° С), 
2СаО) + 2H,0 = 2Ca(OH)t + 021 (кип.). 
CaO, + 2НС! (конц., хол.) = CaCh + H202. 
4СаО) + 2Cr203 + O2 = 4CaCrO, (500° С). 


112. Са(ОН); — ГИДРОКСИД КАЛЬЦИЯ 


Гашеная известь, портландит. Белый, при нагревании разлагается без плавле- 
ния. Плохо растворяется в воде, (образуется разбавленный щелочной раствор). 
Проявляет оснбвные свойства, реагирует с кислотами. Поглощает СО) из 
воздуха. Получение см. 108', 109°, 110'. 


рг.ь- 


М, = 74,09: d= 2,08; ks = 0,160, 0,092°°. 
Ca(OH) = CaO + Н2О (520—580° С). 
Ca(OH)2- 0,5—1)H20 + =? Ca(OH) + (0,5—1)H20 (100° C, p). 


Ca(OH): (оч. разб.) + 6Н2О = [Ca(H20)]”* + 20H”. 
Ca(OH). + 2HCI (pa36.) = CaCh + 2H20, 
Ca(OH), + H2SO. (конц.) = Са$ 04$ + 2H20. 
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5. ЗСа(ОН)» + 2НзРО. (разб.) = Cas(PO.)2) + 6H20, 
Ca(OH) + H3PO, (конц.) = СаНРОа4 + 2H20. 

6. Ca(OH): + ЕО› = СаЕОз + Н2О (Е =С, 5), 
Са(ОН); (суспензия) + 2EO2 = Ca(HEOs)2@). 


7. Ca(OH), + 2H2S = Са(Н$)› + 2H20. 

8. Ca(OH); + 2B(OH); = Са(ВО»)+ + 4H20 (кип.). 
9. Ca(OH): + CO = CaCO; + Ho (400° C). 
10. 2Са(ОН); (суспензия, хол.) + 2Cl = Ca(ClO); + СаСЬ + 2H20, 


Ca(OH) (суспензия, гор.) + 6СЬ = Ca(ClOs)2 + 5CaCh + 6H20. 
11. Ca(OH): (суспензия) + 2МаСЮ (хол.) = Са(СЮ)›\ + 2МаОН. 
12. 3Ca(OH)2 + 6H20 + 2Ра (бел.) = 3Ca(PH202)2 + 2PH3T (40—50° С). 
13. Са(ОН); + НО) (конц.) = СаО4 + 2H20 (40---50° С). 


113. СаСОз — КАРБОНАТ КАЛЬЦИЯ 


Кальцит (тригональный), арагонит (ромбический). Белый, при прокаливании 
разлагается, плавится без разложения под избыточным давлением CO>. Прак- 
тически не растворяется в воде, не реагирует со щелочами. Разлагается кисло- 
тами, хлоридом аммония в растворе. Переводится в раствор избытком СО», 
образуется гидрокарбонат Са(НСО:)› (известный только в растворе), кото- 
рый определяет врёменную жесткость природных вод. Получение см. 110°, 


М, = 100,09; 4=2,93; tm = 1242° С(р);  рПР? = 8,36. 
CaCO; = CaO + CO; (900-—1 200° С). 


1. 

2. CaCO; + 2HCI (pa36.) = СаСЬ + CO.T + н.о. 

3. CaCO; + 2HF (разб.) = CaF,) + COnt + H20. 

4. CaCOxe + CO + НЮ H——* Ca(HCOs)2g), 

5. CaCO; + $10) = CaSiO;+ СО, (800° С). 
6. CaCO; + 2NH; = CaCN2 + 3H,0 (700—900° С). 
7. CaCO; + 2NH,Cl конц.) = CaCh + 2МН: + Н2О + CO) (кип.). 
8. CaCO; + HS = CaS + НО + СО) (900° С). 
9. СаСО: + С (кокс) = CaO + 2CO (800—850° С). 


114. Ca(NO3)2 — НИТРАТ КАЛЬЦИЯ 


Известковая (норвежская) селитра, нитрокальцит (гидрат). Белый, при плавле- 
нии разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). Растворяется в 
азотной кислоте. В кислом растворе восстанавливается только атомным водо- 
родом. Вступает в реакции обмена. Получение см. 1083, 1183. 


M, =164,09; 4= 2,36; (и = 561° С (разл.); К, = 129,30, 358,789. 
|. Ca(NOs)2 = Ca(NO2)2 + O2 (450-—500° С), 
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2Ca(NO3)2 = 2CaO + 4NO2 + O2 (выше 561° С). 


2. Ca(NOs)2- 4Н2О = Ca(NOs)2 + 4H20 (60—100° С). 
3. Са@чОз), (разб.) + 6H20 = [Ca(H20).]”* + 2NOj (pH 7). 
4. Ca(NOs)2 + 4Н° (Zn, разб. HCl) = Ca(NO2)2 + 2H20. 
5. 3Ca(NOs)2 + 2NaxHPO, = Саз{РО4)24 + 4NaNO3 + 2HNOs (кип.). 
6. 5Ca(NO3)2 + ЗОЧНАНРО. + 4(NHs- Н2О) [разб.] = Са5(РО4)зОНУ + 

+ 10NH4NO; + ЗН2О (кип.). 


115. Са$О. — СУЛЬФАТ КАЛЬЦИЯ 


Ангидрит, гипс (дигидрат), бассанит, или жженый гипс (гемигидрат). Белый. 
Весьма гигроскопичный. При плавлении разлагается. Мало растворяется в 
воде; растворимость повышается в присутствии NaCl, MgCh, хлороводород- 
ной и азотной кислот. Реагирует с концентрироваиной серной кислотой. Вос- 
станавливается углеродом при спекании. Определяет постоянную жесткость 
природных вод. Получение см. 1047, 112“, 117°. 


М, = 136,14, 4= 2,96; tor = 1450° С (разл.); № = 0,206, 0,102, 


1. 2Са$О. = 2CaO + 250, + O2 (выше 1450° С). 
100—128°С 

2. СабО.- 20 CaSO, . 0,5Н2О + 1,5H20, 

CaSO,-0,5H.0 = CaSO, + 0,5Н2О (163—200° C). 
3. CaSOq + H2SO,q (конц.) = Ca(HSO,4)2. 
4. CaSO, + 3C (кокс) = CaS + 2CO + СО} (900° C). 
5. СаЗО4 + 4СО = CaS + 4CO2 (600—800° C). 
6. CaSQq + Ма2СО; (конц.) = СаСОз+ + Na2SOq. 


116. CaF, — ФТОРИД КАЛЬЦИЯ 


Флюорит. Белый. Плавится без разложения. Не растворяется в воде (раствори- 
мость повышается в присутствии солей аммония), кристаллогидратов не обра- 
зует. Химически пассивный, не реагирует с разбавленными кислотами, щело- 
чами. Разлагается концентрированной серной кислотой. Получение см. 1085, 
110°, 113°, 117. 


М, = 78,07; d=3,18; tan = 1419°C; pIIP** = 10,40. 


1. CaF, + H.O (nap) = CaO + 2HF (выше 800° С), 
CaF) + Н2О (пар) + SiO. = Са$1О; + 2HF (1450° С). 
2. CaF, + Н2ЗО. (конц.) = CaSO, + 2HET (130—200° С). 


3. CaF) + 2НЕ (конц.) + 6Н2О (хол.) = Ca(HF2)2- 6Н2ОУ. 
117. CaCh — ХЛОРИД КАЛЬЦИЯ 


Гидрофилит, антарктицит (гексагидрат). Белый, плавится без разложения. 
Расплывается на воздухе из-за энергичного поглощения влаги. Хорошо раство- 


63 


ряется в воде (гидролиза нет). Разлагается концентрированной серной кисло- 
той. Вступает в реакции обмена. Получение см. 110°, 113°. 
М, = 110,98; 4= 2,51; tan = 782° С; 
кип = 1960° С; ks = 74,5, 147,089. 


1. CaCl,- 6Н = CaCh + 6НО (200—260° С). 
2. CaCl, (разб.) + 6Н2О = [Ca(H20).]* + 2СГ (pH 7). 
3. CaCl + 2H20 (пар) = Ca(OH): + 2HCI (выше 425° С). 
4. CaCl + НЗОал (конц.) = CaSO.) + 2HCIt (кип.). 
5. CaCl, + 2маОН (конц.) = СаОН)2\ + 2NaCl. 
6. CaCl, + Ма›СОз = СаСОз{ + 2NaCl. 

7. CaCl, + 2МНАЕ = СаЕ + 2МН«С1. 

8. CaCl, + K2SO4 = Са О + 2КС! (800° С). 
9. CaCl + H2= СаН. + 2HCI (600—700° С; кат. Pt, Fe, Ni). 
10. ЗСасСЬ + 2A! = 3Ca + 2АКЬ (600—700° С). 


11. CaChgs ae’ Ca (катод) + Clot (анод). 


118. CaS — СУЛЬФИД КАЛЬЦИЯ 


Ольдгамит. Белый, при плавлении разлагается. Мало растворяется в холодной 
воде, кристаллогидратов не образует. Разлагается в кипящей воде, сильных 
кислотах. Восстановитель. Получение см. 1087, 109%, 1138,115% 5. 


М, = 72,145 4=2,59; аля 2450° С (разл.); № = 0,02. 


1. Са$ = Са+$ (выше 2450° С). 
2. CaS + 2H20 = Ca(OH) + H2St (кип.). 
3. CaS + 2HCI (pa36.) = CaCh + HST, 

CaS + 4HNO; (конц.) = Ca(NOs)2 + $$ + 2МОХ + 2H20. 
4. CaS + CO. + НФ = CaCO;) + H2ST. 
5. CaSe) + H2S (насыщ.) = Са(Н$) хр) (KOMH.). 
6. CaS +20) = CaSO, (700—800° С). 


119. Cas3P2 — ДИФОСФИД ТРИКАЛЬЦИЯ 


Красно-корйчневый, плавится под избыточным давлением фосфора. Медленно 
разлагается во влажном воздухе, быстро — при прокаливании. Гидролизуется 
водой, разлагается разбавленными кислотами. Окисляется фтором, кислоро- 
дом. Получение см. 108%, 337^. 


М; = 182,18; а= 2,51; thn & 1600° С (p). 
|1. 2Ca3P2 = 6Ca + 2P2 (выше 1250° С). 
2. СазР› + 6Н?О = 3Ca(OH)2v + РНР (примеси P2Ha, H2). 


3. Ca3P2 + 6HCI (разб.) = ЗСаСЬ + 2PHsT. 
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4. Ca3P2 + 2H3POs (разб.) = Cas(PO4)2 + 2PHst. 
5. Ca3P2 + 402 = Саз(РО.4)› (150° C). 


120. СаС; — АЦЕТИЛЕНИД КАЛЬЦИЯ 


Белый (технический продукт — карбид кальция — буро-черный из-за примеси 
угля). Плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Полностью гидролизуется водой с выделением ацетилена, реагирует с кислота- 
ми. Восстановитель. Получение см. 108, 110°, 214'. 


М; = 64,10; d= 2,22; tan = 2160° С. 

1. CaC2 = Са + 2С (графит) (выше 2200° С]. 
2. CaCz + 2Н2О = Ca(OH) + С.Н. 
3. CaC2 + 2НСЕ(фазб.) = CaCl, + С.Н. 
4. СаС. + Н› = Са+ C22 (выше 2200° С). 
5. 2CaC2 + 502 = 2CaO + 4CO2 {700-—900° С, примесь СаСОз). 
6. CaC2 + 5СЬ = CaCh + 2CCl, (выше 250° С). 
7. CaC2 + М» = Са(СМ), (300—350° С), 

CaC, + М2 = CaCN; + С (графит) (1000—1150° С]. 
8. 2CaCz + М) + 2МН: = 2СаСМ; + С.Н, + 2H2 (800—900° С). 
СТРОНЦИЙ 


121. Sr — СТРОНЦИЙ 


Щелочноземельный металл. Светло-желтый, ковкий. На воздухе покрывается 
оксидно-нитридной пленкой. Окрашивает пламя газовой горелки в ярко-крас- 
ный цвет. Реакционноспособный; реагирует с кислородом, азотом, водородом, 
галогенами при нагревании. Сильный восстановитель; окисляется водой, раз- 
бавленными кислотами, аммиаком. Получение см. 122”. 127%, 128'. 


М; = 87,62; 4= 2,630; tan = 768° С; Ци = 1390° С. 


1. Sr + 2H2O = $ (ОН) + Hot (комн.), 
2Sr + Н.О (nap) = SrO + $гН» (200—300° C). 
2. Sr + 2HCI (pa36.) = $гСЬ + H2. 
3. 4Sr + 10HNOs (pa36.) = 4Sr(NO3)2 + N,OT + 5H20, 
4Sr + JOHNO3; (оч. разб.) = 4Sr(NO3)2 + МН4МО: + 3H20. 


4 Sr+H2=SrH> (200-—500° С). 
5. Sr+O2= 2SrO (выше 250° С, сжигание на воздухе). 
6. Sr+ Ch = SrCh (200—400° С). 
7. 3Sr + М) = Sr3N2 (450—500° С, сжигание на воздухе). 
8. Sr + 2C (графит) = $гС, (550° С). 
9. 6$г + 2МНзо = SrsN2 + 3SrH2 (600—650° С). 
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10. Sr + МН = [Sr(NH3)6] (син.) [-40° С, в атмосфере Ar], 
Sr + 2МНэж = $Г@МН2)24 + He (кат. Pt). 
122. SO —ОКСИД СТРОНЦИЯ 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый, летучий при высоких температу- 
рах. Реагирует с водой (образует щелочной раствор). Проявляет оснёвные 
свойства, реагирует с кислотами. Поглощает СО» из воздуха. Получение см. 
1245, 123', 124", 126'. 


М, = 103,62; 4= 5,02; thn = 2650° С; кип я 3000° С. 
SrO + H20 = Sr(OH)2 (комн.). 


1. 

2. $гО + 2HCI (pa36.) = SrCh, + H20. 

3. SrO + 2HF (pa36.) = $гЕ 2$ + НО. 

4. 3$гО + 2H3PO, (разб.) = $гз(РО4)2+ + 3H20. 

5. SrO + СО; = SrCOs (комн.). 
6. 2SrO + 0, = 25:0, (400° С, р). 
7. 4SrO + 2Al = 3Sr + (SrAl2)O. (1200° C). 


123. S(OH)2 — ГИДРОКСИД СТРОНЦИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Умеренно растворяется в воде, образует разбавленный щелочной раствор. 
Проявляет основные свойства, реагирует с кислотами. Вступает в реакции 
обмена. Получение см. 121', 122', 125%. 


М, = 121,63; 4=3,625; tan = 460°С; К, = 0,81, 8,3 


Sr(OH)2 = SrO + Н2О (500—850° С). 
Sr(OH)2 - 8Н2О = $ КОН), + 8H20 (100° С, вак.). 
$г(ОН), (оч. разб.) + nH2O = [$ (НО), + 20Н- (n = 6 +8). 


Sr(OH), + 2НС! (разб.) = $гСЬ + 2Н.О. 

Sr(OH)2 + Н250, (конц.) = $г$044 + 2Н.О. 

3Sr(OH)2 + 2H3PO, (разб.) = $г(РО4)24 + 6Н2О. 

Sr(OH); + ЕО) = $гЕОз4 + НО (E=C, 5), 
Sr(OH)2 + 2EO2 = Sr(HEOs)a@p). 

8. Sr(OH)2 + 2HF (конц.) = SrF2b + 2H20. 

9. Sr(OH): (насыщ., хол.) + H2Sq) = $1$4 + 2H20. 


пяи>ьь- 


124. SrCO3; — КАРБОНАТ СТРОНЦИЯ 


Стронцианит. Белый, при прокаливании на воздухе разлагается, плавится при 
избыточном давлении CO2. Не растворяется в воде, не реагирует со щелочами. 
Разлагается кислотами, хлоридом аммония в растворе. Переводится в раствор 
избытком CO, Получение см. 1237, 126*. 


М, = 147,63; 4= 3,10; tan = 1497° С (фр); рПР?= 9,28. 


SrCO; = SrO + CO, (1100—1200° C). 
SrCO; + 2HCl (разб.) = $гС]. + сот + НО. 
SrCO3 + 2НМО; (конц.) = Sr(NO3)2 + 2Н2О + СО.1. 
комн. 
SrCOxr) + CO2 + Н2О (хол.)=— Sr(HCOs) ap). 


кип. 
$7СОзь + 2МНаСЕ(конц.) = $гСЬ + 2NH3t + Н2О + СОТ (кип.). 
SrCO; + H2S = SrS + СО) + Н2О (900—1000° С, в токе Н)). 
SrCO; + С (кокос) = SrO + 2CO (800—850° С). 


ям ть 


125. Sr(NO3)2 — НИТРАТ СТРОНЦИЯ 


Белый, при плавлении разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиза 
нет), концентрированных хлороводородной и азотной кислотах. В кислом 
растворе восстанавливается только атомным водородом. Вступает в реакции 
обмена. Получеиие см. 1213, 1243, 1287. 


М, = 211,63; 4= 2,99; tan = 570° С (разл.); К = 70,4, 9889. 


1. Sr(NOs)2 = Sr(NO2)2 + O2 (450—500° С), 
2Sr(NOs)2 = 2SrO + 4МО, + Or (выше 570° С). 

2. Sr(NO3)2 .4Н2О = Sr(NOs)2 + 4Н.О (100° С). 

3. Sr(NOs)2 (разб.) + nH20 = [Sr(H20),]** + 2NO; ‘(n= 6+8, pH 7). 

4. Sr(NOs)2 (насыщ.) + 2МаОН (насыщ.) = Sr(OH) + JNaNO3 (комн.). 

5. Sr(NOs)2 + 4H° (Zn, разб. HCl) = Sr(NO2)2 + 2H20. 

6. Sr(NOs)2 + (NHa)2CrOq = SrCrOgd + 2NH4NO3. 


126. StSO4— СУЛЬФАТ СТРОНЦИЯ 


Целестин. Белый, при нагревании разлагается, плавится при избыточном дав- 
лении. Очень мало растворяется в воде (растворимость повышается в присут- 
ствии SrCl2). Малореакционноспособный; не реагирует с кислотами (кроме 
концентрированной серной кислоты), щелочами. Восстанавливается углеро- 
дом при спекании. Получение см. 123°, 127%, 1285. 


М; = 183,68; d= 3,96; tun = 1500° С (p); ks = 0,013, 0.01189. 


1. 28rSO4 = 2SrO + 280, + О (выше 1300° С). 
2. $75 О + Н;$0. (конц.) = Sr(HS8O4) x5). 

3. $1504 + 3C (кокс) = SrS + 2CO + CO, (800—1100° C). 
4. SrSOq+ МаСОз (конц.) = $7СОзу + Ма2$0.. 


127. SrCh — ХЛОРИД СТРОНЦИЯ 


Белый, плавится без разложения. Расплывается на воздухе. Хорошю растворя- 
ется в воде (гидролиза нет), концентрированной хлороводородной кислоте. 
Разлагается концентрированной серной кислотой. Вступает в реакции обмена. 
Получение см. 12179, 1234, 1242. 
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М. = 158,53; 4=3,052; ton = 873°C; ky = 53,1, 93,1. 


1. SrCl,-6H2,0 = $гСЬ + 6H20 {100—250° С). 
2. $гСЬ (фазб.) + ин = [Sr(H,0),)"* + 2СГ (n= 6 =8, pH 7). 
3. SrCi, + 2H2O (пар) = Sr(OH)2 + 2НС! (до 500° С). 
4. SrCloay + Н2®Ол (конц.) = $г$04} + 2HCIT (кип.). 
$. SrCl; (насыщ.) + 2МаОН (насыщ.) = $г(ОН)›\ + 2МаС! (KOMH.). 
6. 3SrCl, + 2Al = 3Sr + 2AICl; (600—700° С). 
7. Зы “ТРЕТИ, Sr (катод) + Clot (анод). 


128. StS — СУЛЬФИД СТРОНЦИЯ 


Белый, при сильном нагревании плавится и разлагается. Мало растворяется в 
холодной воде, кристаллогидратов не образует. Разлагается кипящей водой, 
кислотами. Восстановитель. Поглощает СО} и влагу из воздуха. Получение см. 
123°, 124°, 126°. 

М, = 119,69; d@=3,65; tna 2000° С (разл.). 


1. SrS=Sr+S8 (выше 2000° С). 
2. SrS + 2H20 = Sr(OH)2+ + HST (кип.). 
3. SrS + 2НС (pa36.) = $гСЬ + HST, 

SrS + 4НМО; (конц.) = Sr(NO3)2 + $$ + 2МОХ + 2H20. 
4. SrSqy + H2S (насыщ., хол.) = Sr(HS)2@). 
5. SrS + CO, +Н2О = SrCO3) + Н251. 
6. SrS + 202 = $130. (700-—800° С). 


БАРИЙ. РАДИЙ 
129. Ва — БАРИЙ 


Щелочноземельный металл. Серебристо-белый, ковкий, пластичный. На воз- 
духе покрывается темной оксидно-нитридной пленкой. Окрашивает пламя 
газовой горелки в желто-зеленый цвет. Реакционноспособный; реагирует с 
кислородом, азотом, водородом, галогенами и другими неметаллами. Сильный 
восстановитель; реагирует с водой, кислотами, сероводородом, аммиаком. 
Получение см. 130', 131°. 


М; = 137,327; а= 3,60; = 727°C; trun = 1860° С. 


Ва + 2Н2О = Ba(OH)2 + Hat (комн.). 
2. Ba + 2HCI (разб.) = ВаСЬ + Hof. 
3. 4Ва + LOHNO; (разб.) = 4Ba(NO;)2 + N2OT + 5H20, 

4Ва + 10НМО: (оч. разб.) = 4Ва(МО:)› + МН4МО, + 3H20. 
4. Ва+Н) = ВаН› (150—300° С). 
5. 3Ba + 20) = 2BaO + BaQ, (до 500° С, сгорание на воздухе), 


_ 


2Ва + O2 = 2BaO (выше 800° С). 


6. Ва+Е) = Bak, (100----150° С; E = F, Cl, Br, 1). 
7. Bat+S=BaS (150° C). 
$. 3Ba + М, = Ba3N2 {200-—460° С, сгорание на воздухе). 
9. Ba + 2C (графит) = BaCz (500° C). 
10. Ba + H2S = BaS + H2 (выше 350° С). 
11. 6Ва + 2NHaq = BasN2 + 3BaH2 (600---650° C). 
12. Ba + 6МНэю = [Ba(NHs)s] (син.) [-40° С, в атмосфере Ar], 

Ва + 2NH3q@ = Ba(NH2)2 + H2 (кат. Pt). 
13. 2Ва + 3СО) = 2BaCO; + С(графит) [комн.]. 


130. ВаН) — ГИДРИД БАРИЯ 


Белый, при нагревании плавится и разлагается. Сильный восстановитель; 
реагирует с водой, кислотами. Окисляется на воздухе. Получение см. 129°. 


М; = 139,34; а= 4,15; tan = 675° С (разл.). 
1. ВаН) = Ва+Н) (выше 675° С). 
2. Ван» + 2Н2О = Ba(OH); + 2Н21. 
3. BaH + 2НС! (разб.) = ВаСЬ + 2H2T. 
4. Ван) + О) = ВаО + Н2О (150- -200° С). 
5. 3BaH2 + М» = BasN? + ЗН» (400—450° С). 
6. . 3BaH2 + 2KCIO; = 2KCI + ЗВаО + ЗН.О (350- —400° С). 


131. ВО — ОКСИД БАРИЯ 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый, летучий при высоких температу- 
рах. Энергично реагирует с водой (образуется шелочной раствор). Проявляет 
основные свойства, реагирует с кислотами. Поглощает СО} из воздуха. Полу- 
чение см. 129°, 132', 134", 135". 

М, = 153,33; d= 5,72; tan = 2020° С. 


BaO + НО = Ва(ОН).. 


1. 

2. BaO + 2HCI (фазб.) = ВаСЬ + H20. 

3. 2BaO + О) = 2Ba02 (до 500° С). 

4. BaO + СО) = BaCO; (комн.). 

5. 3BaO + Si = BaSiO; + 2Ba (1200° С), 
3BaO + 2Al = 2Ва + (BaAl2)O4 (1100—1200° С). 


132. ВаО› — ПЕРОКСИД BAPHA 


Белый, при сильном нагревании разлагается. Плохо растворяется в холодной 
воде. Полностью гидролизуется теплой водой, разлагается кипящей водой, 
кислотами. В растворе проявляет окислительно-восстановительные свойства. 
Сильный окислитель в реакциях при сплавлении. Получение см. 129°, 131°, 133°. 
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= 169,33; 4= 4,96; 1л= 450° С (р); k= 0,168. 


1. 2BaO2 = 2Ва0 + O2 (выше 790° С). 
2. ВаО). 8Н2О = ВаО) + 8НО (100° С, вак.). 
3. BaOx + ЭН2О <= [Ba(H20):]”* +НО; + OH, 
ВаО) + 2H20 = Ba(OH) + H202 (50—60° С), 
2BaQO, + 2Н2О = 2Ba(OH): + Oot (кип.). 


4. ВаО) + 2НС  (конц., хол.) = BaCl, + Н2О.. 

5. ВаО) + 2Н2$О4 + 2FeSO, = Ва$ О + Ее($О4)з + 2H20. 

6. BaO2z + Hg(NOs)xp) = Ba(NOs)2 + Нашу + Ont. 

7. ВаО) + 2КОН + ЖК {Ее(СМ)а = Ва(ОН); + 2Ka{Fe(CN)s] + О?1. 

8 4ВаО)> + 2Сг2О: + O2 = 4ВаСгО4 {700—900° С). 
9. BaO2 + О} =Ba(O}), (до 100° С, р). 
10. ВаО) + 203 = Ba(O;),+ O2 (-80° С, в жидк. ССЬР)). 


133. Ва(ОН)› — ГИДРОКСИД БАРИЯ 


Едкий барит. Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании 
разлагается. Хорошо растворяется в воде, образует сильиощелочной раствор. 
Проявляет основные свойства, реагирует с кислотами. Вступает. в реакции 
обмена. Получение см. 129', 131, 138%, 

М, = 171,34; d=4,5; т = 408°C; К, = 3,89, 101,480. 


Ba(OH): = BaO + H.0 (780—800° C). 
Ва(ОН); - 8H2O = Ba(OH), + 8H20 (125—130° С, вак.). 
Ва(ОН); (разб.) + 8Н2О = [Ba(H20),]"* + 20H”. 
‘Ba(OH): + 2HCI (pa36.) = BaCl, + 2H20, 
Ва(ОН); + H2SO, (разб.) = BaSOut + 2Н2О. 
5. Ва(ОН); + 2HF (конц.) = BaF2) + 2Н.О. 
6. 3Ba(OH)2 + 2H3PO, (pa36.) = Ваз(РО.)2$ + 6H20, 
Ва(ОН); + H3PO, (конц.) = ВаНРО.+ +2H20. 
7. Ва(ОН); + БО, = ВаЕОз{ + Н2О (Е =С, 5$), 
Ва(ОН)› + 2EO2 = Ва(НЕО:}.. 
8. Ba(OH)2 + H20> (конц.) = ВаО; + 2Н2О (0° С). 
9. Ва(ОН); + 2H2S (насыщ.) = Ва(Н$)› + 2H,0, 
Ва(ОН); + H2S (разб.) = BaS + 2H,0. 
10. Ba(OH): + K.CrO, = BaCrO,t + 2KOH. 
И. Ba(OH)2 + MnS20¢ = Ва$ 20% + Mn(OH)2b (40—70° С). 
12. Ва(ОН); (насыщ.) + 2NH4CIO3 (конц.) = Ва(СЮз)› + 2МНз\ + Н2О (кип.). 


134. BaCO; — КАРБОНАТ БАРИЯ 


грн - 


Витерит. Белый, при нагревании на воздухе разлагается, плавится под избы- 
точным давлением СО». Не растворяется в воде. Частично переводится в 


70 


раствор избытком СО». Разлагается разбавленными кислотами. Получение см. 
131*, 1337, 137°, 138". 


М, = 197,34; 4= 4,43; ш= 1555° С (р); РПР®= 8,31. 


BaCO; = ВаО + СО} {1000—1450° С). 
BaCO; + 2HCI (разб.) = ВаСЬ + CO2t + H20. 


| 
2. 

KOMH. 
3. BaCOxq + H20 (хол.) + СО, =  Ba(HCOs)yp). 
4 


BaCO; + 2HF = BaF; + СО) + НО (900—1 100° С), 
BaCO; + H2S = BaS + СО. + НО (1000° C, в токе Н)). 
5. ВаСО; + С (кокс) = BaO + 2CO (выше 1000° С). 


135. Ba(NO3)2 — НИТРАТ БАРИЯ 


Баритовая селитра, иитробарит. Белый, при нагревании плавится и разлагает- 
ся. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет), мало растворяется в насыщен- 
ных растворах хлорида и нитрата кальция, не растворяется в концентрирован- 
ной азотной кислоте. В кислом растворе восстанавливается атомным водоро- 
дом. Вступает в реакции обмена. Получение см. 129°, 1387. 


М, = 261,34; d = 3,23; tan = 594° С (разл.); 
ky = 9,05, 26,64. 
1. Ba(NO3)2 = Ba(NO2)2 + O2 (594—620° С), 
-2Ba(NO3)2 = 2BaO + 4NO2 + О; (620—670° С). 
Ba(NO3) (разб.) + 8Н2О = [Ba(H20)s]"* + 2М0О5 (pH 7). 


Ba(NOs)2 + 4Н° (Zn, разб. HCl) = Ba(NO)2 + 2H20. 
Ba(NOs3)2 + H2SO, (pa36.) = Ва$ Ол + 2HNO3. 
3Ba(NO3)2 + 2Na2HPO, = Ваз(РОл2 4 + 4NaNO; + 2HNO; (кип.). 


vkwn 


136. BaSO, — СУЛЬФАТ БАРИЯ 


Барит. Белый, тяжелый, при сильном нагревании плавится и разлагается. Не 
растворяется в воде. Кристаллогидратов не образует. Малореакционноспособ- 
ный, не реагирует с кислотами (кроме коицентрированной серной). Восстанав- 
ливается углеродом при спекании. Получение см. 1334, 1375. 


М, = 233,39: 4=4,50; ta, = 1580° С (фазл.); рПР=9.74. 


1. 2BaSO, = 2BaO + 250) + O2 (выше 1580° С). 
2. ВаЗОжо + Н2$ 0х (конц. Ва(Н$О4) хо) (20— 50° С). 
3. BaSO, + 2МаОН (конц., хол.) <—? (BaOH)2SOa@) + Ма2$ 04 (20—40° С). 
4. Ва Ол + 40 (кокс) = BaS + 4CO (1100—1200° С). 
5. BaSO, + 4СО = BaS + 4CO? (600—800° С), 

BaSO, + 4H2 = BaS + 4Н.О (900—1000° С). 
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137. ВаСЬ — ХЛОРИД БАРИЯ 

Белый, плавится без разложеиия. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет), 
концентрированной азотной кислоте. Не растворяется в коицентрированной 
хлороводородной кислоте. Разлагается концентрированиой серной кислотой. 
Вступает в реакции обмена. Получение см. 133*, 1342, 138. 


М, = 208,23: 4=3,856; tn = 961°C; К, = 36,209 52,280. 


1. BaCl,-2H,O = BaCh +2H,0 (выше 113° С). 
2. BaCh (разб.) + 8Н2О = [Ba(H20)s]”* + 2СГ (pH 7). 
3. ВаСЬ + H20 (пар) = BaO + 2НС! (900—950° C). 
4. BaClagy + H2SO, (конц.) = Ва$О4+ + 2HCIT (кип.). 
5. BaCl, + Na2SO4 = Ва$ Ол + 2NaCl, 


ВаСЬ + Ма2СО: (конц.) = ВаСОз+ + 2МаС1. 
6. BaCh + 6H20 РИ, 6H? (катод) + Ва(СЮ}), (анод). 


138. Ва5 — СУЛЬФИД БАРИЯ 


Белый, термически устойчивый, при сильном нагревании плавится и разлага- 
ется. Хорошо растворяется в большом количестве воды (сильный гидролиз по 
аниоиу). Разлагается в кипящей воде, кислотах. Восстановитель, медленно 
окисляется растворенным в воде кислородом. Поглощаег СО»? и влагу из 
воздуха. Получение см. 129". '°, 134%, 1365. 


М; = 169,39; а= 4,36; tna ® 2000° С (разл.); 

ks = 7,86, 49,9180. 
1. Ва$ = Ва+$ (выше 2000° С). 
2. Ва$ (насыш.) + 14Н2О—> Ва(Н$); - 4H204 + Ва(ОН)›. 8Н.Оф  (комн.). 
3. Ваза) + 2Н2О (nap) = Ва(ОН)› + H2S (450° С, в токе СО)). 
4. BaS (разб.) + 2Н2О = Ba(OH), + Н2$^ (кип.). 
5. Ва$ (разб.) + 8Н2О (хол.) = [Ba(H20)s}"* + S*, 

$* + НО HS + ОН`; pK, = 1,09. 

6. BaS + 2HC! (разб.) = BaCl, + H.ST. 
7. Ва$ + 4HNO; (конц.) = Ba(NO;)2 + St + 2NOt + 2H,O (кип.). 
8. Ва$ + О; = BaSO, (1000—1050° С). 


9. BaS (насыш.) + CaCh (насыщ.) = CaSt + BaCh. 
10. BaS + HoS (иасыщ.) = Ba(HS)>. 
||. BaS + НХ + СО; = ВаСОз + H,ST, 

2BaS + Н.О + СО) = ВаСОз$ + Ва(Н$)›. 


139. Ва(Н$)› — ГИДРОСУЛЬФИД БАРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде 
(слабый гидролиз по аниону). Разлагается в кипящей воде, реагирует с разбав- 


72 


ленными кислотами, нейтрализуется щелочами. Восстановитель, медленно 
окисляется растворенным в воде О›. Получение см. 133”, 138". 


М, = 203,48; к; = 48,800, 63,989. 
1. Ba(HS)2 = Ва$ + HS (выше 450° С). 
2. Ва(Н$)» . 4Н2О1 > Ba(HS)2 (насыш.) + 4Н2О (20° С), 
Ba(HS); . 4Н2О = Ba(HS)2 + 4Н.О (50° С, вак.). 


3. Ba(HS), (разб.) + 8Н2О = [Ba(H20),]”* + 2HS, 
HS + НОЕ? HS + OH; pK, = 7,02. 


4. Ba(HS)2 + 2Н2О = Ba(OH)2 + 2H2ST (кип.). 
5. (Ва(Н$), + 2HCI (pa36.) = ВаСЬ + 2Н:51. 

6. Ba(HS)2 + 6HNO; (конц.) = Ba(NOs)2 + 2$4 + 4NO2f + 4Н2О. 

7. Ba(HS)2 + Ba(OH), = BaS + 2Н2О. 

8. Ba(HS), + O2 = Ba(OH), + 284. 

140. Ra — РАДИЙ 


Щелочноземельный металл. Белый, блестящий, мягкий. Радиоактивен, наибо- 
лее долгоживущий изотоп 2 Ва. Реакционноспособен, на воздухе покрывается 
темной оксидно-нитридной пленкой. Окрашивает пламя газовой горелки в 
темно-красный цвет. Сильный восстановитель; реагирует с водой, кислотами, 
хлором, серой. Миллиграммовые количества радия выделяют при переработке 
урановых руд в виде КаСЬ. Получают электролизом раствора RaCl на ртут- 
ном катоде. 


М, = 226,025; 4=6; 11 =969°С; (и = 1536° С. 


1. Ва+2Н2О = Ка(ОН), + Н.Л. 

2. Ва+2НС (pa36.) = ВаСЬ + Hof. 

3. Ва + H2SO, (азб.) = RaSOut + Hot. 

4. 4Ra + 10НМО, (разб.) = 4Ка(\О;)› + №01 + 5Н2О. 

5. 2Ва+О) = 2RaO (100° С, сгорание на воздухе). 
6. Ва+С = Вась (коми.). 
7. ЗКа + М; = Ваз М. (100° С, сгорание иа воздухе). 
8. Ra+S=RaS (150° С). 
9. 


Ка + 2H20 + Ма›СО; = КаСОз+ + H,t + 2NaOH. 
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Часть П 
ХИМИЯ р-ЭЛЕМЕНТОВ 





ЭЛЕМЕНТЫ ША-ГРУППЫ 


БОР 


141. В — БОР 


Неметалл. Серо-черный (кристаллический) или коричневый (аморфный). Tyro- 
плавкий, очень твердый, хрупкий. Химически пассивный; ие реагирует с водо- 
родом, водой, разбавлеиными кислотами, шелочами в разбавлеином растворе. 
Реагирует с водяным паром, концентрироваиной азотной кислотой, галогена- 
ми, азотом, фторо- и сероводородом, щелочами и аммиаком при нагревании. 
Получение см. 142', 144’, 150°, 151'. 


М, = 10,811; 4=2,340; tan = 2075° С; Цин = 3700° С. 
2B + ЗН.О (nap) = В.О; + 3H2 (700—800° С). 


1. 
2. В+ЗНМО: (конц., гор.) = B(OH)3+ + 3NO2T. 
3. 2B (аморфи.) + 2МаОН (конц.) + 6Н2О = 2Ма[В(ОН)4 + ЗН.^. 
4. 4В + 4МаОН + 30) = 4МаВО) + 2Н.О (350—400° С). 
5. 4В + 302 = 2B,0; (700° С, сжигание на воздухе). 
6. 2B + 3E, = 2ВЕ, (30° C, E = Е; выше 400° С, Е = Cl, Br, 1). 
7. 2B+3S =B,S3 (выше 600° С). 
8 2B+N2=2BN (900—1000° С). 
9. В+Р (красн.) = ВР (900—1200° С). 
10. 4B + С (графит = ByC (выше 2000° С, примесь Bi3C2). 
11. 2B + 6HE = BE; + ЗН, (400—500° С; E =F, Ch, 
2B + 3H2S = B2S; + ЗН, (800—900° С), 
2B + 2NH; = 2BN + ЗН» (1000—1200° С). 
12. SB + 3NO = ВО; + 3BN (800° С). 
13. 2B + 3CO = B,Os + ЗС (графит) [1400° С], 
4B + 3С$З; = 2815; + 3C (графит) [930° <]. 
14. 4B + 3SiO2 = 2820; + 3Si (1300—1500° С). 


142. В.Н — ДИБОРАН(6) 


Родоначальник гомологического ряда бороводородов с общей формулой 

В„Н,,ч. Бесцветный газ, термически неустойчивый. Реакционноспособный; 

разре с водой, O2 воздуха, щелочами, аммиаком. Получение см. 158°, 
‚ 175°. 
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М, = 27,67; р = 1,234 г/л (н.у.); tan = —165,5° С; 


teun = -92,5° С. 
1. В2Нь=28 + 3H2 (300—550° С). 
2. ВНв + 6Н2О = 2В(ОН)з + 6Н2". 
3. ВНь + 2NaOH (конц.) + 6H2O = 2Ма[ВОНУ4 + 6НУЛ. 
4. BoHes + 302 = ВО; + 3H20 (сгорание на воздухе). 
5. В2Нв + 6С1, = 2ВСЬ + 6HCI. 
6. 2B Hs. + 2(Na, Hg) = Ма[ВНА + Na[BsHs] + 2Hgq0 (в эфире). 
7. В2Нв + 6HCI = 2ВСЬ + 6H2. 
8. ЗВ2Нь + 6NH; = 283На\з + 12H2 (180—190° С). 
9. ВН + 2LiH = 2Li[BH,] (кип., в эфире). 


143. BsH 10 — TETPABOPAH(10) 


Родоначальник гомологического ряда бороводородов с общей формулой 
В„Нив. Бесцветный газ, термически неустойчивый. Устойчив на воздухе. Мед- 
ленно разлагается аодой, быстро — щелочами в растворе. Реагирует с кисло- 
родом, хлором, аммиаком. Получение см. 144%. 
М, = 53,32; =p = 2,397 г/л (н.у.); ил = -120° С; 
{кип = +18° С (разл.). 


BaHio —> ВН, В5Нужь», BioH 14a, (BH) ae (выше 100° С). 
BaHio + 12Н20 = 4B(OH)3+ +1 1Hpf. 

BaHio + 4МаОН (конц.) + 12H2O = 4Ма[В(ОН)4 + ИН». 

2BaH 1o + 1102 = 4B203 + 10H20 (сжигание на воздухе). 
2В.Ньо + 17СЬ = 8ВСВ + 10НС. 

ЗВаНуо + 12NH3 = 4B3H,N3 + 21Н, (200° С, р). 


хигьь- 


144. В;Оз — ТРИОКСИД ДИБОРА 


Белый, аморфный или кристаллический, очень твердый, гигроскопичный, низ- 
коплавкий, термически устойчивый. Кристаллический — химнчески пассивен. 
'Аморфный реагнрует с водой, щелочами, концентрированной фтороводород- 
ной кислотой. Восстанавливается металлами, углеродом. Получение см. 1415, 
1424, м5. 147. 


= 69,62; а = 1,84 (аморфн.), 2,46; {пл = 450° С; 
у tenn = 2000° С; К, = 2,20%, 9,500, 

1. В2Оз (аморфн.) + ЗН2О = 2В(ОН)з$. 
2. 2B203 (аморфн.) + 2МаОН (pa36.) = МазВ«О? + НО (KOMH.), 

В2Оз (аморфн.) + 2МаОН (конц.) + 3H2O = 2Ма[В(ОН)] (комн.). ` 
3. B2O3 + 2NaOH = 2NaBO, + НО (400—550° С). 
4. В2Оз (аморфн.) + 8НЕ (конц.) = 2H[BF,] + 3H20. 
5. В2О; + 3CaF2 + ЗН}ЗО: (конц.) = 2BF3f + 3Саб О. +3Н2О (кип.). 
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6. В2Оз + 2NH;3 = 2BN + 3H20 (2000° С; кат. С, Mg). 


7. В2О; + 2Al = АБО: + 2B (800—900° С). 
8. —В2Оз + 6 МЕ = Mg;3B2 + 3MgO (750—900° С), 

МрРзВ» + НзРО4 (конц.) = В4Нюю + Mg;(PO4)24 (до +10° C). 
9. В2О: + ЗС (кокс) + ЗС = 2BCl3 + 3CO (1000° C). 


145. B(OH); — ТРИГИДРОКСИД БОРА 


Сассолнн. Белый, разлагается при нагревании, перегоняется с водяным паром, 
окрашивает пламя горелки в зеленый цвет. Растворяется в воде (растворимость 
сильно повышается с ростом температуры), образует гидрат, проявляющий 
слабые кислотные свойства. Реагирует со щелочами, концентрированной фто- 
роводородной кислотой. Вступает в реакции комплексообразования. Получе- 
ние см. 1417, 1473, 150', 160°. 


М, = 61,83; 4=1,435; tan = 170° С (p); 
ks = 4,8709 23.5480, 
1. B(OH); = HBO; + НО (70—160° С), 
2B(OH); = В2О; + ЗН2О (235° С). 


2. B(OH); (разб.) + Н2О = [B(H.0)(OH)s], 
[B(H20)(OH)s} + Н.О=—> [ВОН + H30*; pK, = 9,24. 


3. 4B(OH)s + 2МаОН (pa36.) = Na2ByO; + 7Н2О, 
ВОН): + NaOH (насыщ.) = Na[B(OH),]. 


4. B(OH); + NaOH = NaBO, + 2H20 (350---400° С). 
5. 2B(OH)3 + Ма.СО; = 2МаВО) + CO, + 3H,0 (выше 850° С). 
6. B(OH)s + 4НЕ (конц.) = НГВЕл + ЗН2О. 

7. B(OH); + 3HSO3F@) = 3H2SO, + ВЕ. ^ (30— 55° С). 


146. МаВО› — МЕТАБОРАТ НАТРИЯ 


Белый, гигроскопичный, плавится без разложения. При обработке холодной 


водой анион BO) переходит в [В(ОН)‹[`. Разлагается горячей водой, кислотами. 
Получение см. 29'5, 1414, 1474 160'. 


М, = 65,80; d= 2,34; tna = 965° С; 
tenn = 1434° С; К, = 25,42, 31,40. 
NaBO; + 6H20 (хол.) = [Na(H20),]* + [В(ОН)4Г (pH > 7, см. 160°). 


4NaBO, + H20 (rop.) = Na2B,O, + 2NaOH. 
NaBO) + НС! (pa36.) + 2Н2О = NaCl + [В(Н2О)(ОН)} 
2NaBO, + 2H2SO, (конц.) + 2Н2О = 2NaHSO, + 2B(OH)s4. 


Fweny- 


147. Na2BsO; — ТЕТРАБОРАТ НАТРИЯ 


Бура, или тинкал (гидрат). Белый, плавится без разложения. Умеренно раство- 
ряется в воде, подвергается гидролизу по аниону (с изменением состава). 


76 


Реагирует с сильными кислотами, щелочами, триоксидом дибора. Получение 
4 
см. 144*, 145°, 160°. 


M, = 201,22; d= 2,367; ш=741°С: №= 2,50, 24,30. 


1. Na2BsO7- 10Н2О = Na2BaO7 + 10H20 (выше 380° С). 
2. Ма»ВаО7 (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20).]* + ВО? (точнее, [В«О5 ОНР), 
B,O}- + 11H20¢— 4[B(H20)(OH)3) + 20H; pKo = 7,89. 
3. Na2BaO7 + 2НС! (разб.) + 9H2O = 2МаС! + 4{B(H20)(OH)s], 
Na2B,07 + 2H2SO« (конц.) + 5Н2О = 4В(ОН)з+ + 2NaHSO, — (40—50° С). 
4. Маз ВО» + 7Н2О + 2МаОН (насыщ.) = 4Ма[В(ОН)4|, 


Na2B,O7 + 2NaOH = 4NaBO, + НО (700—750° С). 
5. МазВ4О) + 3B,03 = 2МаВ5Оз (650-—700° С). 
6. Na2B,07 + CoO = 2МаВО) + Со(ВО)), (син.) [750—800° С]. 
7. МазВаО) + 2МаОН + 4Н.О) (конц.) + ИНО = 2Ма{Вх(02 (ОН) - 6Н204. 
8. Na2B,O, + 2H2SO, (конц.) + 12С2Н5ОН = 4B(C2Hs0)3T + 2МаН$О + 

+ 7НО (комн.), 

2В(С2Н5О) + 1802 = B,O3 + 12СО) + 15H20 (сгорание на воздухе). 


148. МаВ5О; — ОКТАОКСОПЕНТАБОРАТ(И!) НАТРИЯ 


Белый, плавится с разложением. Растворяется в воде с изменением состава 
аниона. Реагирует с кислотами, щелочами. Получение см. 1475. 


М, = 205.04; thn = 785°C (разл.); ke = 9,24, 11,90%. 


NaB;Os = МаВО) + 2B,03 (выше 785° С). 
МаВ5О, . 5H20 = МаВзО; + 5H20 (350° С). 
МаВзО; (разб.) + 6Н2О = [Na(H20),]* + [В5О«ОН).Т. 

NaBsOs + НС! (разб.) + 12Н2О = NaCl! + 5[B(H20)(OH)3}. 

2NaBsOx + 2H2SO, (конц.) + 14Н2О = 2NaHSO, + 10В(ОН)з$. 

МаВ5Ок + 8Н2О + 4МаОН (конц.) = 5Ма[В(ОН).]. 


< 


149. BF; ТРИФТОРИД БОРА 


Бесцветный газ. Гидролизуется во влажном воздухе и в воде. Образует аддукты 
с органическими растворителями. Реагирует со щелочами. Вступает в реакции 
комплексообразования. Получение см. 141°, 1445, 1457, 157'-“. 


М, = 67,81; р = 3,209 г/л (н.у.); tna = -128,36° С; 
tean = -100,3° С; vs = 106. 
1. ВЕ; + 2H,O = (НОВОЕ (до 6° С). 
2. ВЕ; + Н2О =[B(H20)F3] (8—18° С), 
[B(H20)F3] + Н2О = [B(OH)F3] + H30*. 
3. 4BF; + ЗН2О = 3H[BF,] + В(ОН)з+ (20—80° С). 


4. 16BF3 + 14МаОН (pa36., хол.) = 12Ма[ВЕ.] + Na2B,O7 + 7Н2О. 
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5. BF3 + МН: = [B(NHs)F3} (до 0° С). 
6. ВЕ; + МЕф) = МВЕ4 (М = Ма", МН), 
ВЕз + MF) = М[ВЕ{]$ (М ЕК, Rb, Cs). 


150. ВС3 —ТРИХЛОРИД БОРА 


Бесцветиый газ. Гидролизуется во влажиом воздухе и в воде. Реакциоиноспо- 
собный; реагирует со щелочами, водородом, фтором. Легко переводится в 
другие соединения бора. Получение см. 141°, 144’. 


М, = 117,17; ак = 1,434, 1,3430. {пл = ~107° С; 
tean = +12,5° С. 
BCI; + ЗН2О = В(ОН)з+ + ЗНС. 


N — 


4ВС + 14МаОН (разб.) = Na2B,O; + |2NaCl + 7Н.О, 

ВСЬ + 4МаОН (конц.) = Ма[В(ОН)4] + 3NaCl. 
3. 2ВСЬ + ЗН, = 2B + 6НС (800—1200° С). 
4. 2ВСЬ + 3F2 = 2BF; + 3Cl, (комн.). 
5. ° ВСВ + 4МН: = ВМ + 3NH.CI (500—1000° С, в токе H2). 
6. ВСЬ + AIP = BP + AICI; (950° C). 


151. BZ; — ТРИИОДИД БОРА 


Белый, низкоплавкий, легколетучий. Неустойчив на свету. Полностью гидро- 
лизуется водой, реагирует со щелочами. Восстановитель. Окисляется кислоро- 
дом. Получение см. 1415, 158°, | 


М, = 391,52; 4= 3,35; {= 49,7° С; 1 = 209,5° С. 


1. 28 = 2B + 31, (выше 700° С или на свету). 

2. BI; + 3H20 = В(ОН)з+ + 3HI. 

3. 8BI3 + 3H2SO, (конц.) + 12Н2О = 8В(ОН)з+ + 12154 + ЗН:51 (кип.), 
2BI3 + 2HNOs (разб.) + 2Н.О = 2В(ОН)з+ + 3154 + 2NOT _ (кип.). 


4. 4BI; + 14МаОН (разб.) = Ма>В.О; + 12Nal + 7H20, 
BI; + 4NaOH (конц.) = Ма[В(ОН)4] + 3Nal. 
5. 2В + 902 = B.O3 + 31,05 (150—175° С). 


152. B2S3 — ТРИСУЛЬФИД ДИБОРА 


Белый, низкоплавкий, перегоняется в токе Н.5. Растворяется в жидком ам- 


миаке. Химически активный, реагирует с водой, кислотами. Полученне 
см. 141 0". 


М; = 117,82; d= 1,55; ил > 310° С. 


1. B2S3 +6 НХ = 2В(ОН)з+ + ЗН,5^. 
2. BoS3 +9Н25О. (конц.) = 2В(ОН)з+ + 12$0) + 6H20. 
3. В?25з + 24HNOs (конц.) = 2В(ОН)з+ + 3H)SO, + 24NO, + 6H,0 (кип.). 
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153. ВМ — МОНОНИТРИД БОРА 


Белый, графитоподобный (а-модификация — белый графит) или алмазопо- 
добный (В-модификация — боразои). Тугоплавкий, термически устойчивый, 
очень твердый (В-модификация). Малореакционноспособный (особенно В-мо- 
дификация); ие реагирует с жидкой водой, кислотами. Разлагается щелочами в 
растворе. Реагирует с коицеитрироваиной фтороводородной кислотой, галоге- 
нами. Получение см. 141%", 144°, 150°. 


М, = 24,82; d= 2,29 (a), 3,45 (В); 
tna (p) = 2800° С (<), 3200° С (В). 
1. а-Вм —В-ВМ (выше 1350° С, р, кат. Ма). 
2. 2(а-ВМ) + ЗНЗО (nap) = ВО; + 2NHs (800° С). 
3. а-ВМ + NaOH (коиц.) + ЗН2О = Ма(В(ОН)4] + МН; 1 (кип.). 
4. ВМ + 4HF (конц.) = МНАВЕ4] (комн.). 
5. 4(а-ВМ) + 302 = 2820; + 2М, (выше 700° С). 
6. 2ВМ + 3F2 = 2BF3 + N2 (KOMH.). 
7. 2(a-BN) + ЗСЬ = 2ВСЬ + N2 (выше 700° С). 


154, Bs3H6Ns — БОРАЗИН 


Боразол. Бесцветная жидкость с запахом бензола (неорганический бензол). 
Имеет циклическое строение (BH),(NH)3. Разлагается на свету. Реагирует с 
водой (медлеино — с холодной, быстро — с горячей), щелочами, кислородом. 
Получение см. 142°, 143°, 1587, 


М. = 80,50; d= 0,824. tan = ~56° С; tenn = +55° С. 


1. B3sHeN3 = 3BN + ЗН, (300° C или на свету). 
2. ВзНеМ» + 9H20 (rop.) = 3B(OH)3+ + ЗМНУ1 + ЗН)^. 
3. BsHeN3 + 3NaOH (коиц.) + 12Н.О (хол.) = ЗМа[В(ОН)л] + 3H, + 
+ ЗОМН: - Н2О). 
4. 4BsH6N3 + 2102 = 6B,03 + 12NO + 12НО (электрич. разряд). 


135. ВР — МОНОФОСФИД БОРА 


Светло-коричневый, очень твердый, термически устойчивый, при сильном 
нагревании плавится и частично разлагается. Химически пассивный; не реаги- 
рует с водой, разбавлениыми кислотами и щелочами. Разлагается в концентри- 
рованных сериой и азбтной кислотах. Реагирует с кислородом, серой, перегре- 
тым водяным паром, шелочами при спекании. Получение см. 141”, 150°, 


М, = 41,79; tar = > 2000°С (разл.). 
1. 4ВРь) <> Ра + 4В (выше 2000° С). 
2. BP + 3H,0 (пар) = B(OH); + PH; (100° C). 


3. ВР + 4H2SOq (конц., гор.) = B(OH)3+ + HsPO. + 45021 + Н.О. 
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4. ВР+8НМО; (конц. хол.) = (ВР)О$ + 8NO2T + 4H20, 

ВР + 8НМО; (конц., гор.) = В(ОН)з+ + НзРОх + 8МО21 + H20. 
5. ВР + {КОН - 2Н2О) = KBO; + KPO; + 4H2 + НО (500—600° С). 
6. 4BP + 802 = 2B203 + Р4Ов (300—400° С). 


156. НВЕ-«] — ТЕТРАФТОРОБОРАТ(!) ВОДОРОДА 


В свободном виде не выделен. Существует в бесцветном растворе, сильная 
кислота. При комнатной температуре не реагирует с диоксидом кремния. 
Разлагается в горячем растворе, нейтрализуется щелочами. Получение см. 144", 
145°, 1493. 


М, = 87,81; teun (40%-й р-р) = 130° С (разл.). 
1. НВЕЛ (pa36.) + Н.О (хол.) = [ВЕТ + НзО* (в разб. НР). 
2. НЕО” (ВНЕ (примеси Н(В(ОН)›Е;], H[B(OH)3F)). 
3. НВЕ](конц.) + MOH (pa36.) = М[ВЕ4] + НО (М = Na, К). 


4. HBF, (коиц.) + NH3- Н2О = МНАВЕ.] + Н2О. 
157. Na[BF4] — ТЕТРАФТОРОБОРАТ(Ш) НАТРИЯ 


Ферручит. Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании раз- 
лагается. Хорошо растворяется в холодной воде; анион [ВЁ4]` частично подвер- 
гается акватации и гидролизу. Кристаллогидратов не образует. Разлагается в 
ee se воде, концентрированной серной кислоте, щелочах. Получение см. 
149% 6, 156°, 


М; = 109,79; d = 2,47. ton = 384°C; ky = 108069 


Na[BF,] = NaF + BF; (выше 450° С). 
2. NalBF,] (разб.) + 4H20 (хол. ) = Но + ВЕТ, 


— 


ВЕ = [ВНЕ 2557 ВОНГ. 


3. Ма[ВЕ4 + ЗН2О = В(ОН)з$ + NaF + 3HFT (кип.). 
4. 2Na[BF,] + H2SO, (конц. гор.) = Ма2$ Ол + 2BF3f + 2HFT. 
5. Na[BF,] кони, Na[B(OH)F3], Ма[В(ОН)› Е}, Ма[В(ОН)зЕ|. 


158. Li[BH4j — ТЕТРАГИДРИДОБОРАТ(Ш) ЛИТИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в жидком аммиаке. 
Сильный восстановитель, энергично реагирует с водой, кислотами. Получение 
см. 142°. 


М, = 21,78; d = 0,67. 
1. 2Lif{BH,] = 2LiH + 2B + ЗН, (выше 278° С). 
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2. Li[BH,] + 4Н2О = НОН + ВОН) + 4Н... 
3. Li[BH4] + ЗН2О + HCI (разб.) = LiCl + ВОН)з$ + 4Н21, 


2Li[BH,] + 2HCloy = 2LiCl + ВЭНЬ + Ho (выше 75° С). 

4. Li[BH4] + 20) = LiBO2 + 2НО (выше 250° С). 

5. 3Li[BH,] + 81, = 3Lil + ЗВЬ + 4H2 + 41 (кип. в гексане). 

6. 6Li[BH4] + 2ВСЬ = 4ВНё" + 6LICN. (в эфире). 

7. 3Li[BH4] + ЗМН4С = B3sHe6N3 + ЭН) + 3LiCl (220° С). 
боразин 


159. Ма|ВН| — ТЕТРАГИДРИДОБОРАТ(Ш) НАТРИЯ 


Белый, при плавлении разлагается, нелетучий. Хорошо растворяется в холод- 
ной воде, жидком аммиаке. Сильный восстановитель; реагнрует с горячей 
водой, кислотами, кислородом. Получение см. 23°", 142”. 


М, = 37,83; d= 1,074; tna = 400° С (разл.); 
ks = 20,5, 55. 

1. Naf[{BH,] = Na + B + 2H, (выше 450° С). 
2. Na[BH,] (pa36.) + 4Н2О (хол.) = (Na(H20).]* + [ВН.Г. 
3. Na[BH4] + 4H20 (гор.) = NaOH + В(ОН)з+ + 4Hof. 
4. Na[BH4] + 3H.O + HCI (pa36.) = NaCl + B(OH)34 + 4H2f, 

2Na[BH,] + 2НСЕ, = 2NaCl + В.Н + H2 (выше 100° С). 
5. 2Na[BH,] + H2SO, = BoHet + Ма:$ 0. + 2Н.^ (- 10° С, в хлорбензоле). 
6. Ма[ВНА + 20) = NaBO; + 2H20 (выше 300° С). 


160. Na[B(OH)4] — ТЕТРАГИДРОКСОБОРАТ(П!) НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде, 
подвергается акватации. В горячем растворе разлагается. Реагирует с кислота- 
ми. Получение см. 1413, 1453, 146', 147%. 


М; = 101,83; d= 1,905; ks = 45,700, 58,780. 
1. Na[B(OH)4) = NaBO, + 2H,0 (выше 306° С). 
2. Na[B(OH),]-2H20 = Ма[В(ОН)4 +2Н20 (выше 60° С, над РО). 
3. Ма[В(ОН4 (pa36.) + 4Н.О (хол.) = [Ма(Н2О)4* + [B(OH , 


[B(OH) + Н2О —— [В(Н2ООН)} + OH’; pK = 4,76. 
4. Na[B(OH),] (rop.) = Na2BsO7 + 2NaOH + 7H,0. 
5. Na[B(OH),] + HCI (разб.) = NaCl + [B(H20)(OH)3]. 
6. 2Na[B(OH),] + 2H2SO,4 (konu.) = 2NaHSO, + 2B(OH)s4 + 2Н2О. 


161. [ВОЧНз)Е {| — ТРИФТОРОАММИНБОР 


Белый, при слабом нагревании разлагается, плавится под избыточным давле- 
нием. Хорошо растворяется в холодной воде (подвергается акватации), жид- 


ком аммиаке. Реакционноспособный: реагирует с горячей водой, кислотами, 
шелочами. Получение см. 149°. 


М, = 84,84 d= 1,854; tax = 162°C(p); К, = 36,089. 


1. 4{B(NH3)F3] = BN + ЗМН4ВЕ4] (выше 125° С). 
2. ВНЕ + 2 H20 (хол.) = {[BGH20)Fs] + NH3H20. 
3. [BCNHs)F3] + НХ (rop.) = МНАВ(ОНЕЗ, 

4{B(NH3)Fs] + 3H20 = ВОН) + 3H[BFy] + 4NH3t (кип.). 


4. {B(NHs)Fs] + HCI (разб.) + Н2О = NHC + [B(H20)F3}. 

5. 16{B(NH3)F3] + 14МаОН (pa36., хол.) + 9H2O = 12Ма[ВЕ4] + Маз В« О? + 
+ 16 (ЧН: - Н2О). 

АЛЮМИНИЙ 


162. А! — АЛЮМИНИЙ 


Белый легкий пластичный металл. Пассивируется в воде, концентрированной 
азотной кислоте и растворе дихромата калия из-за образования устойчивой 
оксидной пленки; амальгамированный металл реагирует с водой. Реакционно- 
способный, сильный восстановитель. Проявляет амфотерные свойства, реаги- 
рует с разбавленными кислотами и шелочами. Получение см. 163'', 171". 


М, = 26,982; d= 2,702; tan = 660,37° С; ина = 2500° С. 


2(Al, Hg) + 6H20 = 2АКОН)з{ + 3Haf + 2Hgd (комн.) 
2. 2Al + 6 НС! (разб.) = 2АСЬ + 3Haf. 

3. 8А1 + 30 HNOs (разб.) = 8АЮМОз)з + 3N20 + 15H20, 

ЗА! + 30 HNO; (оч. разб.) = 8AI(NO3)3 + ЗМН.МОз + 9H20. 


— 


4. 2Al + 2(\аОН - Н2О) = 2NaAlO, + 3H2 (400—500° С), 
2Al + 2NaOH (конц.) + 6H20 (гор.) = 2Ма[АКОН)л] + ЗН21. 
5. 8Al + 18Н2О + ЗКМОз + SKOH = 8K{AI(OH),] + 3NH3t (кип.). 
6. 4А| (порошок) + 302 = 2AL0; (сгорание на воздухе). 
7. 2Al + ЗР; = 2AlF; (600° С), 
2Al (порошок) + 3E2 = 2AlE; (25° С; E= Cl, Br), 
2Al (порошок) + 312 = 2Alls (25° С, кат. капля Н2О). 
8. 2А1+ 3$ = ALS; (150—200° С). 
9. 2А1 (порошок) + N2 = 2AIN (800—1200° С), 
4Al + Py = 4АР (500—800° С, в атмосфере H2). 
10. 4Al + 3C (графит) = ALC; (1500—1700° С). 
|1. 2Al + 6HF(@ = 2МЕ;} + ЗН, (450—500° С), 
2Al + 3H2S = ALS; + ЗН; (600—1000° С). 
12. 2Al + 2NH3 = 2АМ + ЗН; (выше 600° С). 
13. 8А1 + 3 (Fe"Fell!)O,= 4A1,03 + 9Fe (выше 2000° С). 


163. АБО; — ОКСИД АЛЮМИНИЯ 


Корунд, глинозем. Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. В прокален- 
ном внде химически пассивен; не реагирует с водой, разбавленными кнслотами 
и щелочами. Проявляет амфотерные свойства; реагирует с концентрнрованны- 
ми кислотами, щелочами в концентрированном растворе н прн спекании. 
Получение см. 162°, 164', 165'. 


М; = 101,96; @4= 3,97; ал = 2053° С; {кии > 3000° С. 


АБО: + 6HCI (конц., гор.) = 2АЮЬ + 3H,0. 
2. АБО: + 2МаОН (конц., гор.) + ЗН2О = 2Ма[АКОН)4], 


— 


Al,O; + 2МаОН = 2NaAlO2 + НО (900—1100° С). 
3. АБОз + NaxCOs = 2NaAlO2 + CO? (1000—1200° С). 
4. AhOs + 3K2S207 = АБЗО4); + 3K2SO, {400—470° С), 

АО: + 6KHSO, = Al2(SO,)3 + 3K2S04 + 3H20 (400—550° С). 
5. АБО: + 3N20; = 2AI(NOs)3 (35—40° С). 
6. АБО: + MgO = (MgAl2)0, (1600° С). 
7. AhO; + 6HFq =2AIF; + ЗН:О (450—600° С). 
8. 2Al03 + 9C (кокс) = АЦС; + 6CO (1800° C). 
9. АБО: + ЗС (кокс) + 3Cl, = 2AICI; + 3CO {800—900° С). 
10. АБО: + 3C (кокс) + Nz = 2AIN + 3СО (1600—1800° С). 
|. 2ALOs зриллыемыдка-> 4Al (катод) + 30,1 (анод) [900° С 





164. АКОН)з — ГИДРОКСИД АЛЮМИНИЯ 


„Гиббсит (моноклинный), байерит (тригональный). Белый, термически неустой- 

чивый. Не растворяется в воде. Не реагирует с гидратом аммиака, хлоридом 
аммония, диоксидами углерода и серы, сероводородом. Проявляет амфотер- 
ные свойства; реагирует с кислотамн, щелочами в растворе и при спекании. 
Получение см. 16845, 1717, 176% 5.8. 


М, = 78,00; d= 2,42. 
1. Al(OH); = АЮ(ОН) + H,0 (ло 200° С), 
2Al(OH); = АБО + ЗН.О {выше 575° С). 


2. Al(OH)sq) + 6H20 <> [Al(H20).]** + ЗОН-; рПР” = 31,24, 


AIOH)x) + 4H20 <— [АКН:О) ОНУ] + H30*: рПР* = 14,43. 
3. Al(OH); + ЗНС! (pa36.) = АСВ + 3H,0. 
4. Al(OH); + NaOH (конц.) = Ма[АКОН)4, 

Al(OH); + NaOH = NaAlO, + 2H,0 (1000° С). 
5. АКОН)з + ЗНЕ (конц.) + 3NaF = Маз АЕ + 3H,0. 
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165. АЮ(ОН) — МЕТАГИДРОКСИД АЛЮМИНИЯ 


Диаспор (а-модифнкация), бёмит (В). Белый, при нагревании разлагается. По 
сравнению с Al(OH); обладает меньшей реакционной способностью. Не реагн- 
рует с водой. Разлагается концентрированными кислотами и щелочами. Полу- 
чение см. 164', 168°, 1717. 

М, = 59,99; 4 = 3,01--3,35. 


1. 2AIO(OH) = АБО; + НО (360-—575° С). 
АЮСОН) + ЗНС! (конц.) = AICI; + 2H20. 

AIO(OH) + NaOH (конц. гор.) + НО = Ма[АКОН)4, 

AIO(OH) + NaOH = МаАЮ, + H,0 (1000° C). 


wr 


166. АКМОз)з — НИТРАТ АЛЮМИНИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону). Растворяется в азотной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом 
аммиака. Получение см. 1623, 163°, 167°. 


М, = 212,99; d= 1,89; tna(Kp.) = 66° С (фазл.); 
ks = 73,9, 132,680). 
1. 4A1(NOs)3 = 2АЬО: + 12МО; + 302 (150—200° С). 
2. AI(NO;);-9H20 = АКМО:)з+ 9H,0 (ло 40° С, вак.). 
3. АЮМОз) (разб.) + 6H20 = [АКНО)* + 3NO; (pH < 7, см. 167°). 
4. AI(NOs); + 4МаОН (конц.) = Ма(АКОН)4 + 3NaNOs. 
5. АКМОз); + ЗОМНз. H20) [конц., хол.] = АКОН)з$ + ЗМН4МО:, 


АКМОз); + 3(NH3- НО) [конц., гор.] = АЮ(ОН)+ + ЗМН4 МО: + Н.О. 


167. А15(504);3 — СУЛЬФАТ АЛЮМИНИЯ 


Белый, плавится с разложением. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону). В кипящей воде разлагается. Не реагирует с кислотами. Полностью 
разлагается щелочами в растворе и при спекании, реагирует с гидратом аммиа- 
ка. Вступает в реакции обмена. Получение см. 163*. 

М; = 342,15; 4=2,71; tan = 770° С (разл.); К, =36,4, 73,1, 


1. 2А5$О4)з = 2AL03 + 6SO, + 30, (770—860° С). 
2. АЬ($О4)з-18Н2О = АБО) + 18H20 (420° С). 
3. Ala(SOx)s (разб.) + 12H20 (хол.) = 2[AI(H20)6]* + 350, 
[АКН:О)?* + НО <=> [АКН:0) ОН)" + H30*; pK, = 5,02, 
2[A1(H20)s(OH)]"* == [Al,(H20)s(OH))]** + 2H20; Ig К, = 2,78. 
4. АБО4) (оч. разб.) + 6H2O0 = 2АКОН)з + 3H2SO, (кип.). 
5. АБЗО4) + 6NaOH (pa36.) = 2АКОН)з + 3NaSO,, 
АБО 4)з + 8МаОН (конц.) = 2Ма[АКОН)4 + 3Na2SO,. 
Al2(SO,)3 + 8МаОН = 2NaAIO2 + 3Ма:50, + 4H,0 (900—1000° С). 


= 


7. АБСЗО4) + 6 (МН; . Н2О) [конц., хол.] = 2А!(ОН)з$ + 3(NH4)2SO,, 
АЬ($О4)з + 6(NH3 . H20) [конц., гор.] = 2АЮ(ОН){ + ЗОН) 804 + 2H20. 
8. Al2(SOx)3 + 3M(NO3)2 = 3MSOat + 2Al(NO3)s (М = Ba, Pb). 


168. KAKSO,)2 — СУЛЬФАТ АЛЮМИНИЯ-КАЛИЯ 


Алюмокалиевые квасцы (гидрат). Белый, при нагревании разлагается. Умерен- 
но растворяется в воде (гидролиз по катиону алюмнния). Реагирует со щелоча- 
ми, гидратом аммиака. Получают совместной кристаллизацией сульфата алю- 
миния и сульфата калия. 


М, = 258,20; 4= 2,75; 1,757 (кр.); К, = 5,9, 71,08%. 


4КАКЗО.); = 2K2SO4 + 2АЬО; + 6SO2 + 302 (800—900° С). 
2. КАК$О.):12Н.О = КА!О.)› + 12Н:О (120° С). 
3. KAI(SOx)2 (разб.) + 12Н2О = [K(H,0)]* + [АКН.О)р* +2$07, 
[АКН:0)}* + H2O <— [АКН2О) (ОН) * + H30*; рК, = 5,02, 
2[АКН20)5ОН)]* <> [АБН2О)КОН):|"* + 2Н20: lg К; = 2,78. 
4. KASO«)2 + ЗКОН (pa36., хол.) = АКОН)з{ + 2К.$О%4 
КА!($О.4): + 4KOH (конц.) = КАКОН)4] + 2K 2SO«. 
5. 2КАК$О4)з + 6(NH3-H20)[konu., хол.] = 2АКОН)з{ + К,ЗО. + 3(NHa4)2SQOq, 
2KAI(SO,)2 + 6(NH3-H20)[konu., гор.] = 2АЮ(ОН){ + K2SO4 + 
+ 3(NH,)2SO, + 2H20. 


— 


169. ЧАЮ) — ДИОКСОАЛЮМИНАТ(Ш)у НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения. Полностью разлагается водой, в сильноще- 
лочной среде переходит в Ма[АКОН)]. Разлагается кислотами. Вступает в 
реакции обмена. Получение см. 25°, 28'” 23, 162%, 16323, [76'. 


М, = 81,97; d= 2.693; tan = 1800° С. 

1. NaAlO, + 2H,0 (rop.) —“+ NaOH + АКОН)»Каморфн.). 
2. NaAIO, + 4Н2О = Na[Al(H20):(OH)4 (в разб. NaOH), 

NaAlO, + 2H,O = Ма[АКОН).] (в конц. МаОН). 

3. МаА!О) + 4НС | (конц.) = NaCl + AICI; + 2Н.О. 

‚ 2NaAlO; + ЗНЮ + СО; ——> Ма›СОз + 2АКОН)з (крист.) [kun]. 
5. 2NaAlO2 + Mg(OH)) = 2NaOH + (MgAl:)O, (700—800° C). 

шипинель 


170. МЕ; — ФТОРИД АЛЮМИНИЯ 


Белый, при сильном нагреванни возгоняется без плавления. Плохо растворяет- 
ся в холодной воде, лучше — в горячей; не растворяется в жидком HF. Не 
реагирует с разбавленными кислотами. Разлагается гидратом аммиака. Пере- 
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водится в раствор действием фтороводородной кислоты и щелочей. Получение 
7 
см. 162”. '", 1637. 


M, = 83,98; 4=2,88; № =0,5009, 0,89. 


АЕз-Н2О = AIF; + НО (150—200° С). 
AIF; + 3H20 (пар) = АКОН)з + ЗНЕ (400° С). 
4А1Ез + 4NaOH (конц.) = Ма[АКОН)4] + ЗМа[А!Е4]. 

AIF; + 3(NH3-H20) [конц.] = Al(OH); + 3NHGAF. 

AIF; + ЗНЕ (конц.) = H3[AlF¢], AIF; + 3NaF (конц.) = Маз[А!Е ‹}, 

AIF; (насыщ.) + НЕ) + МНх» = МНДАШЕ4 4. 


и.о 


171. АКЬ — ХЛОРИД АЛЮМИНИЯ 


Хлоралюмииит (гидрат). Белый, легкоплавкий, сильнолетучий. Гидролизуется 
(«дымит») во влажном воздухе. Кристаллогидрат хорошо растворяется в хо- 
лодной воде (гидролиз по катиоиу). Мало растворяется в концеитрированной 
хлороводородной кислоте. В горячей воде разлагается. Реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Вступает в реакции обмена. Получение см. 16227, 163°, 164°. 


М, = 133,34; 4=2,47; tan = 192,6°C (p); ks = 45,9, 48,60. 


1. 2AICIs6y << AbClery (179,7° C), 
АС) —>? 2АС 5). (440—800° С). 
2. AICI;-6H20 = АСКОН); + 2НС! + 4НО (100—200° С), 
2(AICI3- 6H20) = АБОз + 6НС! + 9H20 (200—450° С). 
AICI; (разб.) + 6H20 (хол.) = [АКН:О)‹* + ЗСГ (pH < 7, см. 167). 


AICI; + 3H20 (rop.) = Al(OH); + ЗНС. 
AICl3q)+ 2Н2О (влага воздуха) = AICI(OH)2 + 2HCI. 
AICI; + ЗМаОН (pa36.) = АКОН)з+ + 3NaCl, 
AICI; + 4МаОН (конц.) = Na[Al(OH).] + 3NaCl. 
7. АЮБЬ + 3(NH3- НО) [конц., хол.] = AKOH)3) + 3NHACI, 
AICI; + 3(NH3- Н2О) [конц., гор.] = АЮ(ОН)+ + 3NH.CI + НФ. 
8. AICI; + NasPO, = AIPO, (аморфн.) + ЗМаС!. 


RAP 


9. AICI; + 3Na[BH,] = AI[BH,]s + 3NaCl (45—50° С). 
10. АСЬ + NH«Cl = МНЧАСЫ (220—250° С). 
электролиз 


И. 2АКЬш > 2Al (катод) + ЗСТ (анод). 


172. AbS3-— СУЛЬФИД АЛЮМИНИЯ 


Белый, при сильном нагревании возгоняется, плавится под избыточным давле- 
нием Ма. Полностью гидролизуется водой, не осаждается из водного раствора. 
Реагирует с кислотами. Получение см. 162°, 


М, = 150,16; d= 2,02; tan = 1120° С (р). 


1. АБЗз + 6H20 = 2АКОН); + + ЗН:$Т (комн.). 
2. АБЗз + 6HCI (pa36.) = 2АСЬ + 3H,ST. 

3. AlS3 + 30HNO3 (конц, гор.) = 2AI(NOs)s + ЗН2$ Ох + 24МО; + 12H20. 

4. 2AbS3 + 902 = 2АЬО; + 6503 (700—800° С). 


173. ALC; — ТРИКАРБИД ТЕТРААЛЮМИНИЯ 


Желтый, при прокаливании разлагается. Полностью гидролизуется водой. 
Разлагается разбавленными кислотами, концентрированными щелочами. 
Окисляется на воздухе, восстанавливается водородом при нагревании. Легко 
хлорируется. Получение см. 162'°, 163°. 


М, = 143,96; d= 2,36. 
ALC3 = 4Al + 3C (графит) [выше 2200° С]. 


1. 

2. ACs + 12H20 = 4АКОН)з\ + 3CHal . 

3. AlC3 + 12HCI (pa36.) = 4AICI3 + 3CHAT. 

4. AlC3 +4МаОН (конц.) + 12H2O = 4Ма[АКОН)4] + ЗСН.\. 

5. AlC3 + 6Н; = 4Al + ЗСНа (2200° С). 
6. АС + 602 = 2Al,0; + 3CO, (650—700° С). 


174. МАШ] — ГЕКСАФТОРОАЛЮМИНАТ(Ш) НАТРИЯ 


Криолит. Белый, при нагревании плавится и разлагается. Очень плохо раство- 
ряется в воде. Реагирует с концентрированными кислотами, щелочами, гидра- 
том аммиака. Получение см. 34°, 164°. 


М, = 209,94; 4=2,98; {тм 1000°С (разл.); А, = 0,04, 


1. МазАШЕх = ЗМа* + [АЕ (1000° С), 
[AIFs]> — [АЕ + 2Е` (выше 1000° С). 


2. 2М№Ма АЕ] + 9H2SO4 (конц.) = 6NaHSO, + А! (Ол) + 12НЕТ. 
3. Ма АЕ4 + 4NaOH (конц.) = Ма[АКОН)4] + 6NaF. 
4. Ма АЕ] + 6(NH3 - НО) [конц.] = ЗМаОН + АКОН)54 + 6бМН.Е. 


175. 1ЩА!Н4] — ТЕТРАГИДРИДОАЛЮМИНАТ(!!) ЛИТИЯ 


Алюмогидрид (аланат) лития. Белый, разлагается при нагреванин. Реакцион- 
носпособный, окисляется Оз воздуха. Сильный восстановитель; реагирует с 
водой, кислотами, хлоридами неметаллов. Получение см. 9'*. 


М, = 37,96; d= 0,72. 
1. 2Li[A1H,] = 2LiH + 2Al + ЗН, (125—170° С). 
2. АША + 4Н.О = ОН + АКОН)з4 + 4НХ. 
3. LifAlH4] + 4HCi (pa36.) = LiCl + AICI; + 4H) T. 
4 АНА + 40) = [О + АБО; + 4H,0 (выше 150° С), 
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ДАНА + 4F2 = Li[AIF4] + 4HF (комн.). 
5. ЗЩАШНА + 4ВСЬ = ЗЫС1 + ЗАСЬ + 2BoHet (в эфире. 


176. МАКОН)4| — ТЕТРАГИДРОКСОАЛЮМИНАТ(Ш) НАТРИЯ 


В свободном виде не выделен. Существует при комнатной температуре в 


концентрированном растворе гидроксида натрия. При нагревании состав 
аниона успожняется При кристаллизацин выделены Ма4[АКОН)1|, 


Ма[АвО4(ОН) 6 и Ма{АОз(ОН)и]. Разлагается при разбавлении раствора 
водой и обработке кислотами. Реагнрует с карбонатом аммония, хлоридом 
алюминия. Получение см. 28'”* 8, 162°, 164°, 169. 


M, = 118,00. 


1. Na[Al(OH),] = NaAlO2 + 2НО (800° С). 
2. 6Na[Al(OH),] (насыщ.) = Nac[AkO((OH)i6]) +4H20 
(40° C, в 50%-м NaOH). 
Ма[АКОН)4] (насыщ.)} + 3NaQOH (50%-й) + 3H20 = Naa{Al(OH)y] - ЗН 204 
(60—65° C). 
4Na[Al(OH)s] (насыщ.) = Ма АЦОзОН) о] + 3H20 
(100° С, в 50%-m NaOH). 
3. Ма[АКОН)4 (азб.) + 4H20 = [Na(H20).]" + [AIOH)J — (в конц. NaOH), 
Na[Al(OH),] + 6Н2О = [Ма(Н.О)4]` + [АКН2О)(ОН4Г (в разб. МаОН). 


4. Na[AKOH).] ——» АКОН)з + NaOH (разбавлеиие водой). 
5. Ма[АКОН)] + 4HCI (разб.) = АСВ + NaCl + 420. 
6. Ма[АКОН)4| + CO, = АКОН)з + NaHCOs. 
7. 2ма[АКОН4 + (NH4)2COs = 2АЮ(ОН) + NaxCOs + 2NHsT + 
+ 4Н.О (кип.). 
8. змаАКОН)4 + AICI; (конц.) = 4АКОН)з$ + 3NaCl. 
‚ ГАЛЛИЙ 


177. Са — ГАЛЛИЙ 


Серебристо-белый с голубоватым оттенком, легкоплавкий, очень мягкий, плас- 
тичный металл. В твердом в жидком состояниях образован молекуламн Ga, 
газ — одноатомный. Пассивируется в холодной воде (образуется устойчивая 
оксидная пленка). Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, силь- 
ными кислотами, щелочами, гидратом аммиака, неметаллами. Получение см. 
178°, 182°. 


М, =69,723: {= 5,904. 6,0948°. tnn = 29,78° С; 
lem = 2403° С. 
1. 2Ga +6H,0 (rop.) = 2б ОН) + ЗН» 1, 
2Ga + 4H20 (пар) = 2Ga0(OH) + ЗН» (350° C). 


2. 28а + 6 НС! (фазб.) = 2СбаСЬ + НИ. 

3. Ga + 6 НМО; (коиц.) = Са(МОз)з + 3NOof + ЗН2О. 

2Ga + 2NaOH (конц. гор.) + 6H20 = 2Na[Ga(OH),] + 3Hof, 

20а + 2(NH3- НО) (конц, хол.] + 6Н2О = 2МН4(Са(ОН)4] + ЗН". 


> 


5. 2Ga + 2Na2CO; (конц.) + 8H2O0 = 2Na[Ga(OH),] + 3H2t + 2NaHCOs. 

6. 2Ga +O = 20а07 (сгорание Ha воздухе). 
7. 20а + 3СЫ = 2баСЬ (80 —200° С). 
8. 2Ga+3S = Оа25з (800° С). 
9. 2Са+ 3H2S = Ga2S; + ЗН. (250—350° С). 
10. 2Са + 2МН: = 2GaN + ЗН, (1050—1200° С). 


178. GazO3; — ОКСИД ГАЛЛИЯ(Ш) 


Белый, тугоплавкий, нелетучий. Полупроводиик. Не реагирует с водой. В 
прокаленном виде химически пассивен. Проявляет амфотерные свойства; пере- 
водится в раствор концентрированными кислотами, щелочами. Восстанавли- 
вается водородом. Получение см. 179', 180', 181', 183°. 


М, = 187,44; 4= 5,88; = 1725° C(p). 


1. Ga20; + 6 НС! (конц.) = 2СаСЬ + 3H20. 
2. Са2О;з + 2МаОН (конц., гор.) + ЗН2О = 2Na[Ga(OH),], 


Ga20; + 2МаОН = 2NaGaO, + НО (выше 150° С). 
3. Ga20; + ЗН; = 2Ga + 3H,O (700° С). 
4. ОазО; + 38 СЬО = 2GaCl; + 350) (200° С), 

Ga20; + 6МН4С = 2СаСЬ + 6NH; + 3H20 (250° С). 
5. Са2О;з + 6МаН$О‹ = Са($ Ол + ЗМа2 ЗО: + 3H20 (350—400° С). 
6. Са2Оз + 7лСО; = (ZnGa2)O,4 + CO, (900— 1000° С). 
7. Оа2Оз + 3H2S = Са; + 3H20 (600—700° С). 
8 Gar03 + 2NH; = 2GaN + 3H,0 (1000— 1200° С). 
9. GarO; + 4Ga = 3Ga.0 (500° С). 


179. Ga(OH)3 — ГИДРОКСИД ГАЛЛИЯ(!) 


ЗЕнгеит. Белый, аморфный, при нагревании разлагается. Не растворяется в 

воде, осаждается из раствора в слабокислотной и слабощелочной среде. Про- 

являет амфотерные свойства; переводится в раствор кислотами, щелочами, 

пониентрированным гидратом аммиака. Получение см. 177', 180° ** 181% 5, 
, . 


М, = 120,74. 


1. Са(ОН» =GaO(OH) + Н2О (80—400° С), 
2Ga(OH); = Ga20; + 3H20 (540—600° С). 


2. Ga(OH)x + 6Н:О2-> [Ga(H20).}** + 30H’; рПР? = 35,39, 
Са(ОН)ж + 4H20—— [Ga(H20),(OH).J + НзО*; рПР?° = 10,54. 


3. Ga(OH)s; + 3HCI (pa36.) = баСь + 3H20. 
4. Ga(OH); + NaOH (конц., гор.) = Ма[Са(ОН)4|, 

Ga(OH); + NaOH = NaGaQ? + 2НО (выше 150° С). 
5. Са(Н)»: + NH3- НФ (конц., хол.) = МН4[Са(ОН)4]. 


180. Ga(NO3)3 — НИТРАТ ГАЛЛИЯ(И) 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону). Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Вступает в реакции 
обмена. Получение см. 177°. 


М, = 255,14; ky = 181%), 
1. 4Ga(NOs)s = 2Ga203 + 12NO2 + 302 (110— 200° C). 
2. Ga(NOs)s - 9H20 = Ga(NO3)3 + 9H20 (40— 60° С, вак.). 


3. Ga(NOs)s (pa36.) + 6Н.О = [Ga(H20}]** + 3МО;, 
(Са(Н:О)** + H.O<— [Ga(H20)s(OH)]** + НзО*; рк, = 2,81. 
4. Ga(NOs)3 + ЗМаОН (pa36.) = Ga(OH) 3+ + 3NaNOs, 
Ga(NOs); + 4МаОН (конц., гор.) = Na[Ga(OH),] + 3NaNOs. 
5. Ga(NOs)s + 3(NH3 - НЮ) [pa36.] = Ga(OH)3v + 3NH«NOs, 
Ga(NOs)s + 4(NH3- H20) [коиц., хол.] = МН4[Са(ОН)4| + 3NH4NO3. 
6. Ga(NOs)3 + 3HF (разб.) = GaF3¥ + ЗНМО:. 
7. Ga(NOs)3 + K3PO, = GaPOgt + ЗКМО:. 
8. 2Ga(NOs); + 6H20 + 3Na2S = 2Са(ОН)з{ + 3H2ST + 6NaNOs. 


181. Са2(50.)3 — СУЛЬФАТ ГАЛЛИЯ(Ш) 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону), серной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Образу- 
ет двойные соли — квасцы. Получение см. 1785. 


М, = 427,63; К; = 92°. 
1. 2Gax(SOx)s = 2Ga203 + 6SO2 + 302 (520—700° С). 
2. Ga2(SOx)3 - 18Н2О = Ga2(SO,)3 + 18H20 (40—360° С, вак.). 
3. Gar(SOx)s (pa36.) + 12H20 = 2[Ga(H20).}** + 3$02- (pH < 7, см. 180°). 
4. ОСа(ЗОлз + 6NaOH (pa36.) = 2Са(ОН)з+ + ЗМа2$ Ол, 


Са2($О4)з + 8NaOH (конц. гор.) = 2Ма[Са(ОН)4] + 3ЗМа2$О4. 
5. Gaz(SO,.)3 + 6(NH3 . H20) [разб.] = 2Ga(OH)sv + 3(NH,)2SOx, 
Ga2(SOx)3 + 8(NH3 - H20) [конц., xon.] = 2МН4[Са(ОН)] + 3(NH4)2SO.. 
6. Ga2(SO4)3 + M2SO4 + 24H20 = 2{MGa(SO,)2 . 12H20} +. 
(M = K*, Rb’, Cs*, МН). 
182. GaCh — ХЛОРИД ГАЛЛИЯ(И) 


Белый, низкоплавкий, летучий; в газе димеризуется. Неустойчив во влажном 
воздухе. Хорошо растворяется в холодной воде (гидролиз по катиону). Реаги- 
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рует с горячей водой, концентрированной хлороводородиой кислотой, щело- 
чами, гидратом аммиака. Получение см. 1772, 178'`“, 179°, 183°. 


М, = 176,08; d= 2,47; шт =77,8° С; ми = 201,3 С. 


1. СаСЬ. НО = Са(СрО + 2HCI (выше 300° С). 
2. СаСЬ (разб.) + 6H20 (хол.) = (Ga(H2.0))** + ЗСГ (pH < 7, см. 180°). 
3. СаСЬ + 2Н2О (гор.) = GaCl(OH)2t + 2HCI, 

GaCl; + 2Н2О (пар) = GaO(OH) + ЗНС! (350° С). 
4. СаСЬ + НА (конц.) = Н(СаСЦ] (комн., B 6 М НС). 


5. СаСЬ + ЗМаОН (pa36.) = Са(ОН)з{ + 3NaCl, 

СаСЬ + 4МаОН (конц., гор.) = Na[Ga(OH),] + ЗМаС1. 
6. GaCl; + ЗОН» . H20) [разб.] = Ga(OH); $ + 3NH.CI, 

GaCl; + 4(NH3 - H20) [конц., хол.] = NH.[Ga(OH),] + 3NH4CL. 
7. GaCl; + 4LiH = Li[GaH,] + 3LiCW {по 10° С, в эфире). 
8. 4СаСЬ + 20а = 3(Ga*)[GaCh] (по 150° С). 
9. 2GaClyp) >> 2Gad (катод) + ЗСЬ^ (анод). 
183. GaxS3 — СУЛЬФИД ГАЛЛИЯ(Ш) 


Ярко-желтый, плавится без разложения под избыточным давлением пара серы; 
при дальнейшем нагревании разлагается. Полностью гидролизуется водой, не 
осаждается из раствора. Реагирует с кислотами, щелочами. Получение см. 
177", 178°, 


M, = 235,64; d = 3,747; fan = 1125° С(р). 


1. Ga2S; = Ga.S,+S (950—1 300° С). 
2. Са:5з + 6Н2О = 2Са(ОН)зф + ЗН:51. 

3. Ga2S; + 6HCI (pa36.) = 2СаСЬ + 3H,ST. 

4. Саз5з + SNaOH (конц., гор.) + ЗНО = 2Ма[Са(ОН)4 + 3NaHS. 

5. Ga2S3 + Na2S = 2Na[GaS)] (700—800° С). 
6. 2Ga2S3 + 902 = 2Ga203 + 6SO, (500— 750° С). 
ИНДИЙ 


184. п — ИНДИЙ 


Серебристо-белый, очень мягкий, пластичный, легкоплавкий металл. Не нзме- 
няется во влажном воздухе. Не реагирует с водой, щелочами, гидратом аммиа- 
ка. Восстановитель, окисляется кислотами, кислородом, другими неметаллами. 
Получение см. 185% 5, 1888. 


М, = 114,82; 4=7,30; tan = 156,634° С; tean = 2024° С. 
1. 2in + 6 НС! (фазб.) = 2InCl; +3НХ, 
In + 2НС\ = InClay + Ha (700—970° С). 
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2. In + 4HNOs (pa36., гор.) = In(NO3)3 + NO 7 + 2H,0. 

3. 4In + 302 = 21n,0; (800° С, сжигание Ha воздухе). 
4 п + 3Cl, = аСВ (120— 150° С). 
5. 2In+3S = 23 (1050—1100° С). 
6 2In+CO,=In20 (черн.) + CO (850° С). 
7. т +H.S = ш» + H2 (700—800° С). 


185. Inz03 — ОКСИД ИНДИЯЦИ) 


Светло-желтый (при высокой температуре — коричневый), малолетучий, пла- 
вится под избыточным давлением Оз, полупроводник п-типа. В прокаленном 
виде не реагирует с водой, щелочами в растворе, гидратом аммиака. Прояв- 
ляет амфотерные свойства; реагирует с кислотами, щелочами при спека- 
HHH. Восстанавливается водородом и углеродом. Получение см. 1843, 186', 187', 
188°, 190°. 


М, = 277,64; d= 7,179; tan = 1910°С (); ten = 3300° С. 


1. Юж = In xy = ШО + 0: (1200— 1700° С). 
2. InzO3 + 6HCI (pa36., гор.) = 2InCl; + 3H20. 

3. In2O3 + 2NaOH = 2МаО; + НО (500— 600° С). 
4. In2O3 + 3H2 = 2In + 3H20 (700° C). 
5. In2Os + 3C (графит) = 2In + 3CO (800—900° С). 
6. 21n203 + 3C (графит) + 6С1 = 4InCl; + 3CO2 (500° С). 
7. 1п2Оз + 2NH3 = InN + ЗН2О (600-—630° С). 
8. In203 + 3H2S = 283 + ЗНО (500— 700° С). 


186. (ОН); — ГИДРОКСИД ИНДИЯЦ(П) 


Джалиндит. Белый, аморфный, при нагревании разлагается. Не растворяется в 
воде; не реагирует со щелочами в растворе, гидратом аммиака. Проявляет 
амфотерные свойства; реагирует с кислотами, щелочами при спекании. Полу- 
чение см. 187% 5, 18855, 18934. 


М, = 165,84; d= 4,33: РПР*° = 36,89. 
1. 2In(OH); = In.03 + 3H20 (340—850° С). 
2. In(OH); + 3HNO; (разб.) = In(NOs)3 + 3H20, 
2In(OH); + ЗН:50. (разб.) = In2(SO4)3 + 6H20. 
3. ШОН); + NaOH = МаО; + 2H,0 (400—550° С). 


187. (МОз)3 — НИТРАТ ИНДИЯ(П) 


Белый, малоустойчивый. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону), 
азотной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 
184°, 186°. 
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М, = 300,33. 


1. 2In(NOs)3 = 2in(NO3)O + 4NO2 + O2 (100—160° ©), 
4In(NO3)3 = 21n,03 + 12М0; + 302 (230—250° С). 
2. О)». 5H20 = Оз) + 5Н2О (60° С, вак.). 


3. In(NOs)s (разб.) + 6H20= (НЮ) "+ 3NO3; 
[In(H,0).]°* + HO <=> [In(H20)s(OH)}* + НзО*; pXx = 3,58. 
4. In(NOs)3 + ЗМаОН (разб.) = ш(ОН)з4 + 3NaNOs. 
5. In(NOs)3 + 3(NHs . H20) [конц] = In(OH)s) + 3NH«NOs. 
6. In(NOs)s + 3KIO3 = Оз) + 3KNOs. 


188. In(SO4)3 — СУЛЬФАТ ИНДИЯ(П) 


Белый, при иагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону), серной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Вступает 
в реакции обмена. Получение см. 1862. 


М, = 517,83; d = 3,438 (кр.); ky = 117, 
1. 2102$04)з = 2120; + 6SO2 + 302 (выше 600° С). 
2. Ing(SOx)3 - 9Н2О = 112504) + 9H20 (200° С, Bax). 


3. 1604) (разб.) + 12H20 = 2[In(H,0}}** + 3502, 

[14:0 * + HO <=> {In(H.0)s(OH)* + H30*; pX, = 3,58, 
[In(H20)]°* + SO2- => [In(H20)4(SO,)}* + 2H20; Ig К, = 3,04. 
In2(SO4)3 (конц.) + H2SO4 (конц.) = 2Н[п($04)}]. 

112304) + 6(NaOH (разб.) = 2In(OH)s4 + 3Ма2$0%. 

112304); + 6(МНз . H20) [конц] = {т(ОН)з$ + 304Н4):$ 0%. 
112304) + 3H2S = 112834 + ЗН25Оа4. 


2Inx(SO.)3 + 6H20 ТРИ, 4In (катод) + 3021 (анод) + 6Н:$ 04. 


eS NAW eS 


189. InCh — ХЛОРИД ИНДИЯ (Ш) 


Белый, летучий, плавится без разложения под избыточным давлением Cl). 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону), хлороводородной кислоте. 
Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Вступает в реакции обмена. Полу- 
чение см. 184" *, 18525, 190'. 


М, = 221,18; а= 3,46; tan = 583°С (р); = 191199, 373,70, 


1. InCl3 - 4H20 = In(C)O + 2HCI + ЗН2О (56— 200° C). 
2. InCl (разб.) + 6Н2О = [In(H20).J* + ЗСГ (pH <7, см. 1875). 
3. щСЬ + ЗМаОН (pa36.) = 1(ОН)з$ + 3NaCl. 

4. тСё + 3(NH3 - H20) [коиц.] = In(OH)s $ + ЗМН.С. 

5. InCl3 + 4NH3q = InN + 3NH,CI (600° С, в присутствии МНаЕ). 
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6. InCly + ЗНЕ = InFs $ + ЗНС, 1аСЬ + 3С3С1 = Cs,fInCle¥. 

7. 2InCly + 3H2S = 11:53 $ + 6 НЕ. 

8. InCls + 3KCN = In(CN); $ + Ка. 

9, InCls + K3PO, = InPO. + ЗК. 

10. InCls + 3LiH = InHy $ + 3LiCl (в эфире). 


190, 1253 — СУЛЬФИД ИНДИЯаН) 


Темио-красный или желтый (мелкокристаллический), иелетучий, термически 
устойчивый, полупроводник. Не растворяется в воде, ие реагирует с разбавлен- 
ными кислотами. Разлагается в коицентрированиых кислотах, щелочах, реаги- 
рует с сульфидами щелочных металлов в жестких условиях. Получение см. 184°, 
185°, 1887, 189”. 


М, = 325,84; d=4,648; tax = 1072° С; . pIIP* = 83,04. 
In2S3 + 6HCI (конц.) = 211С& + 3H2ST (кип.). 


1. 

2. In2S3 + 30HNOs (конц.) = 2In(NOs)s + 24NO2 + 3H2SO4+12H20 — (кип.). 

3. IngS3 + 3NaOH (коиц., гор.) + ЗНО = (ОН) + + ЗМаН$. 

4. 21т25з + 90; = 21120; + 6SO2 (выше 650° С). 

5. 1253 + 3Na2S (коиц.) = 2Nas{InS3kp) (комн.), 
IngS3 + Ма2$ (конц.) = 2Na{InS2] (120—140° С, р). 

ТАЛЛИЙ 


191. 11 — ТАЛЛИЙ 


Серебристо-белый металл, пластичный, очень мягкий, легкоплавкий. На воз- 

духе покрывается оксидной плеикой. В компактном виде не реагирует с водой, 

хлороводородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Окисляется серной 

оной кислотами, пероксидом водорода, хлором. Получение см. 192" 4, 
‚ 199°. 


М, = 204,383; @4= 11,84; tan = 303,6° С; Ци = 1457° С. 


1. 211+Н25$0. (фазб., хол.) = Т5$ 044 + Hat. 
2. 3T1 + 4HNOs (разб., гор.) = 3TINO; + МОТ + 2Н.О, 
Tl + 6НМО, (конц., гор.) = Т1@\Оз)з + ЗМОХ + 3H20. 


3. 411 +20, = TIO + ТЬОЗ. (400° С, сгораиие на воздухе), 
41 +2Н.0 +0, = 4TIOH (50—70° С), 

4 2714 3H202 (конц.) = Т.03$ + ЗН2О. 

5$. 7+ Cl, = 2TICI (комн.), 
т + 2HC!I (коиц.) + 3Cl2 = 2H[TICI}. 

6. 2T1+S=ThS (320° С, в атмосфере Н.), 
2T1 + 3$ = TiS; (200—250° С). 


192. 1120 — ОКСИД ТАЛЛИЯ() 


Темно-бурый (до черного), летучий в вакууме. На воздухе частично окисляется. 
Проявляет основные свойства; реагирует с водой (образуется щелочной рас- 
твор), кислотами. Восстанавливается водородом и монооксидом углерода, 
полиостью окисляется кислородом при слабом нагревании. Получеиие см. 
193"7, 194'?, 195', 196'. 


М, = 424,77, 4=9,52; = 303° С; tenn = 1100° С. 


1. ThOg = Т.О => П+0, (выше 1300° С). 

2. ТО + H20 = 2TIOH. 

3. ThO + 2HCI (разб.) = 2TICI $ + Н2О, ТЬО + 2НМО: = 2TINO; + Н.О. 

4. Т.О +Н. = 271 +НО (выше 500° С), 
Т.О + СО = 211+ CO, (250— 325° С). 

5. Т.О +0, = Т.О (до 200° С). 


193. 11203 — ОКСИД ТАЛЛИЯаН) 


Авицениит. Коричнево-черный, малолетучий, плавится без разложения под 
избыточным давлением Оз, прн прокаливании разлагается. Не реагирует с 
водой, щелочами в растворе, гидратом аммиака. Из растворов солей тал- 
mua(III) осаждается в виде полигидрата. Проявляет амфотерные свойства: 
реагирует с кислотами, щелочами при спекании. Сильный окислитель. Полу- 
чение см. 191**, 196%, 197" 3.5, 2004°, 


М, = 456,76; а = 10,11; ша = 717° Сб). 


1. Т.О, = ТО +0, (500—1000° С). 
2. ПЮз . пН2О = TIO; + пН.оО (до 300° С, вак.). 
3. ThOs + 8HCI (конц.) = 2НИЮЫЬ] + 2Cht + ЗН2О. 

4. TlOs + 4H2SO, (конц.) = 2H[TI(SO,)2} {или Т(Н$04)$0.} + 3H20. 

5. T1203 + 6НМО: (конц.) = 2TI(NOs); + ЗН2О. 

6 
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ThO3 + 2MOH = МТО. + H20 (450—575° С; М = Li, Ма, К, Rb). 

ТО: + 2H2 = ТЬО + 2H20 (150—185° С). 
8. Т.О; + ЗЕ; = 2TIF; + 30, (до 550° С). 
9. 27203 + 5$ (порошок) = 211$ + 350. (комн.). 
1 


0. Т.О: + НО, = 2TIOH + 0.1 + H,O. 
194. ТОН — ГИДРОКСИД ТАЛЛИЯ [10 


Светло-желтый, при плавлении разлагается. Хорошо растворяется в воде, 
образует щелочной раствор. Проявляет сильнооснбвные свойства; реагирует с 
кислотами, амфотериыми гидроксидами. Поглощает СО) из воздуха. Получе-. 
ние см. 191°, 1927, 198%. 


М, = 221,39; 4=7,44; (= 125°C (разл.); А, = 34,309 126.160. 


1. 2TIOH = Т.о + НО (выше 125° С). 
2. ТОН .2Н20 = TIOH + 2H20 (45-—60° С, вак.), 
2{TIOH . 2H20} = ТЬО + 5НО (140° С). 
3. TIOH (pa36.) + nH20 = ИНО) + ОН. 
4, TIOH + HCI (разб.) = TICH + H20, 
TIOH + HNO; (pa36.) = TINOs + H20. 
5. 2TIOH (разб.) + Zn(NO3)2 = Zn(OH)2+ + 2TINOs, 
2TIOH (конц.) + Zn(OH)2 = TlaZn(OH)«) + 2TINOs. 
6. 2TIOH + O2 = TO; + НО (200° C), 
2TIOH + 4NaOH + 2С1, = ТЬО; $ + 4NaCl + 3H20. 
7. TIOH (разб.) + CO2 = TIHCOs\, 
2TIOH + СО, = ThCOs $ + H20 (в этаиоле). 


195. П›СО; — КАРБОНАТ ТАЛЛИЯ() 


Белый, плавится без разложения, при последующем иагревании разлагается. 
Растворяется в воде (сильиый гидролиз по аииону). Кристаллогидратов не 
образует. Не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Разлагается кислота- 
ми. Поглощает СО; из воздуха. Получение см. 194°. 


М, = 468,77; 4=711; ш=272С; ky = 5,23, 27,20. 
1. TCO; = ТЬО + СО) (300—360° С). 
2. Т.СО: (разб.) + 2nH2O = 2(T1(H20),]* + СО?, 
С0:-+ НО <— НСО; + ОН’; pK = 3,67. 
3. TCO; + 2НС  (разб.) = 2TICH, + Н.О + СО) Т. 
4. ТЬСО: (разб.) + НО + СО; = 7ИНСО3. 


196. TINO; — НИТРАТ ТАЛЛИЯ() 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет), растворимость сильно увеличи- 
вается с ростом температуры. Кристаллогидратов не образует. Восстанови- 
тель. Вступает в реакции обмена. Получение см. 1912, 194 rs 


М, = 266,39; d=5,556; tan = 206,5°C; ke = 9,55, 1119. 


1. 4TINOs = T1,03 + ТЬО + 4NO2 (250—350° С), 
4TINO3 = 2ТЬО + 4МО, + О, (выше 500° С). 
ТИМО; (разб.) + nH20 = [TI(H20),]" + NO; (pH 7). 


TINO; + 4HNO3 (конц.) = TICNOs)3 + 2NO2 + 2H20. 
TINO; + NaCl = ИС + NaNOs. 

2TINO; + H2S = ThS+ + 2НМО.. 

3TINO3 + МазРО. = TlsPO«d + 3NaNO3. 

2TINO; + K,CrO,= TLCrO,4t + 2KNO3, 


NAMA WH 
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2TINO3 + K2Cr207 = Ti,Cr.07) + 2КМО:. 
8. STINO; + 16НМО; + ЖМпО. = STIC(NOs)3 + 2Mn(NOs)2 + 8Н2О + 2КМО.. 


197. TKNOs)3 — НИТРАТ ТАЛЛИЯЦП) 


Белый (в виде кристаллогидрата), на воздухе при комнатной температуре 
разлагается частичио, при нагревании — полностью. Устойчив в подкислен- 
ном коицеитрированном растворе, гидролизуется в разбавленном растворе. 
Хорошо растворяется в азотной кислоте. Реагирует с хлороводородной кисло- 
той, щелочами. Сильный окислитель. Получение см. 191°, 1935, 196°. 


M, = 390,40; tna = 102° C (кр.). 


A{TI(NOs)s - 3H20} = 2712.03 + 12МО; + 302 + 12H20 (300° C). 
TI(NOs)s (коиц.) + 6H20 = [TI(H20).]* + 3NO; (в разб. HNO), 
(ИНО * + H:O <= [T1(H20)s(OH)}** + НзО*; pK, = 1,24. 

2TI(NOs)3 (разб.) + 3H20 = ThOs¥ + 6HNO3. 

TI(NOs)s + ЗНС! (конц.) = TIC + Cht + ЗНМО.. 

2TI(NO3)3 + 6NaOH (разб.) = T1034 + 6NaNO; + ЗН2О. 

2TI(NOs)3 + 3H2S = ThS $ + 2S) + 6HNO3. 

TI(NOs)3 + Н2О + K2SO3 = ТИМО: + K2SO,4 + 2НМО.. 


v3 


IANS & 


198. 112504. — СУЛЬФАТ. ТАЛЛИЯ(!) 


Белый, летучий (выше температуры плавления), термически устойчивый. Уме- 
ренно растворяется в холодной воде (гидролиза нет), лучше — в горячей воде. 
Кристаллогидратов не образует. Мало растворяется в разбавленной серной 
кислоте. Разлагается концентрированными кислотами. Вступает в реакции 
обмена. Получение см. 191', 2013. | 


М, = 504,83; 4= 6,165; (= 63% С; ks = 4,87% 14,61. 


ТЗ О4 (разб.) + 2иНзО = 2[T1(H20),]* + $02 (pH 7). 
ThSO, + 2HCI (конц.) = 2TICLY + H2SOx. 
TSO. + H2SOx (конц.) = 2TIHSO, (20—40° С). 


71.504 + Ва(ОН)› = 2TIOH + Ва$0.%. 
27Ь$0 + 2H.0 ТР, 4TH (катод) + 0, (анод) + 2Н.50.. 


яч >ъъь- 


199. TIC] — ХЛОРИД ТАЛЛИЯ() 


Белый, летучий при умеренном нагревании, светочувствительный. Плохо рас- 
творяется в воде. Кристаллогидратов не образует. Реагирует с серной кисло- 
той, окисляется азотной кислотой и хлором. Восстанавливается водородом. 
Получение см. 191°, 1953, 196*, 197%, 1982. 
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М, = 239.84 4=17,0; —ш=431°С; tenn = 818°C; 
ky = 0,32, 1,6089. 


1. та ==> ИСИ. (фиол.) + 0,5хСЬ (на свету, комн.). 
2. ПС» + НЗ О. (коиц.) = TIHSOap + НСМ (20— 40° С). 
3. TIC] + SHNOs (конц.) = TI(NOs)3 + 2NO2 t + HC! + 2Н.О. 

4. 2TIC] + H, = 271 + 2HCI (650—750° С). 
5. 3TICl + 6HCI (конц.) + 8КС1 + KCIOs = ЗКЗГИСЬ] + 3H20. 

6. ТА (суспензия) + Cle = ПСЬ (комн.). 


200. ПС!; — ХЛОРИД ТАЛЛИЯ(И) 


Белый, разлагается при нагревании. В подкисленном концеитрированном рас- 
творе устойчив, в разбавленном растворе полиостью разлагается. Реагирует с 
хлороводородной кислотой, щелочами. Окислитель. Получение см. 199°, 


М, = 310,74; @= 3,03 (кр.); tna = 155° С (разл.); 


ks = 60,309. 
1. 2TICls = THT Ch] + Cle (выше 40° С), 
СВ = TIC! + СЬ (выше 150° С). 
2. TICl; - 4H20 = ТЮКЬ + 4H20 (комн., вак., над H2SO,). 
3. ТС (конц.) + 3H20 (хол.). = ПИ(Н2О)зСЬ] {в разб. НС), 


2ПН:0зСЫ—> ПН2О4«С* + [СЦ + 2H20; pK. = 0,5 
2TICI3 (разб.) + 3H20 (гор.) = ТЬОз+ + 6HCI. 

ТИСЬ + НС! (конц) = НОСЫ. 

2TICI, + 6NaOH (разб.) = ТЬОз+ + 6NaCl + ЗН2О. 

2TICI, + ЗН» = TiS $ + 28$ + 6HCI. 

ИСЬ + ЗКС! (конц.) = K3[{TICle], 21 + 3CsCl = Cs3[Tl2Clo}. 
TICI; (коиц.) + 2Т| (порошок) = 3TICI $ 


очен» 


201. ThS — СУЛЬФИД ТАЛЛИЯ() 


Черный с синим оттенком, мягкий и жириый на ощупь (как графит), летучий. 
Плохо растворяется в воде. Кристаллогидратов не образует. Не реагирует со 
щелочами. Разлагается кислотами. Легко окисляется на воздухе. Получение см. 
1919, 1965. 
М, = 440,83; d = 8,39; thn = 448,9° С; 
кий = 1177°С; ky = 0,02, 


TLS + 2HCI = 2TICN + H,ST. 
2. ThS + 4HNOs (коиц., хол.) = ИМО: + 2МО-1 + $$ +2Н20, 
ThS + I8HNOs (конц, гор.) = 2TI(NOs)3 + 12NO2t + H:SO, + 8H20. 
3. ThS + 20, = 115$ 04 (250° С). 


ЭЛЕМЕНТЫ ТУА-ГРУППЫ 


УГЛЕРОД 
202. С — ГРАФИТ 


Неметалл. Устойчивая форма существования элемента углерод (а-С). Известны 
также термодинамически метастабильные формы: В-С — алмаз, (C2), — кар- 
бин, Coo H Сл — фуллерены. Графит — серо-черный, с металлическим блеском, 
жирный на ощупь, мягкий, обладает электропроводнмостью. Химнчески акти- 
веи (в отличие от алмаза и карбина); реагнрует с водородом, кнслородом, 
фтором, серой, металлами. Типичный восстановитель; реагирует с водяным 
паром, концентрнрованной азотной кислотой, оксндамн металлов. Получение 
в промышленностн — пиролиз каменного угля илн углеводородов. 


M, = 12,011; d= 2,27; Inn © 3800° С; кип 4000° С. 


1. С+Н2О (пар) =? СО+Н;, (800—1000° С). 
2. C+ 2H.SO. (конц., гор.) = СО.1 + 250.1 + 2Н.О, 
С + 4НМО: (kon, гор.) = СО21 + 4NO.1 + 2Н.О. 


3. С+2Н, = CHa (600° С, р, кат. Pt), 
2C + H2 = СН» (1500—-2000° C). 
4. C+0,=CO; (600— 700° С, сжигание на воздухе), 
2C +0, = 2CO (выше 1000° С). 
5. C+2F,= CF, (выше 900° С). 
6. С+2$ = С$) (700--800 °С). 
7. 2©+№=— С.М (электрнч. разряд), 
2C + Н, + М› = 2HCN (выше 1800° С). 
8 C+Si=SiC (1200— 1300° С). 
9. 2С +Ca=CaC, (550° С). 
10. C + 2PbO = 2Pb + CO, (600 °С). 
11, 2C + Na2SO,4 = NaS + 2СО, (600° C), 
2C + Na2CO; = 2Na + 3CO (900—1000° С). 


12. 3C + 8H2SOq (конц.) + 2K2Cr207 (конц.) = 3CO2t + 2Cr2(SO4)3 + 2K2SO,4 + 
+ 8Н.О. | 


HNOs + Н250. + КСЮхКМпО« 
13. C РАКОМ 09 с, (n = 2 = 2,75; комн.). 
оксиды графита 
14. 2C + nF, = 2CF, (фторнды графита) [n < 1,12; 450° С], 
8С+Р, = 2(C{)(F-) [комн., в атмосфере НЕ]. 
15. (8+х)С.+ М = MCozy (графитиды) [М ЕК, Rb, Cs; до 150° С]. 
16. С(алмаз) ——> С(графит) Выше 1200° С], 
(С), (карбин) —— 2nC (графит) [2300° С]. 
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203. СО — МОНООКСИД УГЛЕРОДА 


Угарный газ. Бесцветный, без запаха, легче воздуха. Плохо растворяется в воде 
(растворнмость повышается в присутствин МНз, HCl). Химически активен при 
высоких температурах; сильный восстановитель. Реагнрует с кислородом, 
хлором, серой, аммиаком, щелочами, металлами. Получение в промышленнос- 
ти — газифнкация твердых топлив (продукт — синтез-газ СО + Hy), в лабора- 
тории — разложение муравьиной кислоты НСООН. 


M, = 28,01; 9 = 1,250 г/л (и. y.); кип = -191,5° С; 
у, = 2,322, 1,4380. 


1. CO+H,0 (nap) CO2 + H2 (выше 230° С, кат. РезО:). 
2. СО+МаОН = Na(HCOO) [120— 130° С, р]. 
3. СО+Н2 = СН. + НО (150— 200° С, кат. Ni), 

CO + 2Н; = СНзОН (250— 300° С, р, кат. CuO/Cr203). 
4. 2СО+О).= 2CO, (комн., кат. MnO/Cu0O), 

2СО + О, = 2CO2 (сжигание на воздухе). 
5. СО + СЬ = ССЬО (125— 150° С, кат. C/Pt). 
6. СО +$ = С$0 (350° С, кат. С). 
7. СО +МН: = НСМ + H.0 (500—800° С, кат. АБОз/ ThO2), 


СО + МН:з. НО. (гор.) = МН«НСОО). 
8. 5СО + 12:05 = SCO? + [.. 


9. СО+Н.О (nap) + CaO = CaCO; + H2 (400—500° С). 
10. 4CO + Ni = [МКСО)4] (50-—100° С). 
11. 5СО + Ее = [Fe(CO)s] (100— 200° С, р). 
12. CO + РАСЫ, + H20 = Раф + СО.1 + 2HCI. 

13. 3CO + НО + КОН + 2KMnO, = 2МпО>4 + ЗКНСО: (кат. Ag). 
14. 3CO + 4H.0 + КОН + К.Сг.О; = 2Сг(ОН)з$ + ЗКНСОз (кат. НО). 
15. СО + Ма2О) = Na2CO; (KOMH.). 


204. CO. — ДИОКСИД УГЛЕРОДА 


Углекислый газ. Бесцветный, тяжелее воздуха, термически устойчив, при сжа- 
тии и охлаждении легко переходит в жидкое и твердое состояния. Твердый СО» 
(«сухой лед») при комнатной температуре возгоняется. Плохо растворяется в 
воде, частично реагирует с ней. Проявляет кислотные свойства, реагирует со 
щелочами, гидратом аммиака. Восстанавливается активными металлами, во- 
дородом, углеродом. Получение см. 113" 2, 202“ 203“. 


М, = 44,01; р= 1,977 г/л (н. у.); ve = 87,809, 35,960. 


1. 2C02=2C0 +0; (выше 2000° С). 
2. 8CO2- 46 Н2Об» (клатрат) = 8CO + 46 НО (выше -21° С). 
3. СОхр + Н2О = СО). НО)? H2COsq; рК. = 2,49 (KOMH.). 
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4. СО. + МаОН (разб.) = NaHCOs, СО; + 2МаОН (конц.) = Ма2СО: + H20. 

5. СО) + Ва(ОН); = BaCOs $ + Н2О, СО» + BaCOx + Н2О = Ва(НСОз хр. 

6. СО; + МН: . НО = МН.НСО:. 

7. СО» + 4H2 = СНа + 2Н2О (200° С, кат. Cu20). 
8 CO.+C=2C0O (выше 1000° С). 
9. СО} + 2Mg=C + 2МРО, 2CO2 + 5Ca = CaC2 + 4СаО (500° С). 
10. 2CO2 + 2Na2O2 = 2МаСО: + Or (комн.). 


205. Н>СОз — УГОЛЬНАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в разбавленном растворе при 
комнатной температуре в виде гидрата СО» . H20, частично изомеризуется в 
Н.СО: (молекулы Н2СОз обнаружены также в газовой фазе). Слабая кислота, 
нейтрализуется щелочами с образованием кислых и средних солей. Получение 
см. 2043. 


М, = 62,02. 


1. НСОзу) = CO2 + НО (кнп.). 
2. НСО: (разб.) + Н2О (хол.)—? НСО; + НзО*; pK, = 6,37, 


НСО; + НО СО; + НзО*; pK, = 10,33. 
3. HCO; + NaOH (разб.) = NaHCO; + H20, 
НСО: + 2NaOH (конц.) = Ма›СО: + 2H20. 
4. НСО: + Na,CO; = 2МаНСО.. 
5. НСО: + МН: - H.O con.) = МН.НСО: + НО [примесь (NH,4)2CO3]. 
6. Н›СОз + Са(ОН)› = CaCO; $+ 2H20, НСО: + СаСОжь = Са(НСОз». 


206. ССи — ТЕТРАХЛОРИД УГЛЕРОДА 


Тетрахлорметан. Бесцветная тяжелая низкокипящая негорючая жидкость. Тер- 
мически малоустойчив. Практически не смешивается с водой. Химическн пас- 
сивен, разлагается только концентрированными щелочами. Неполярный апро- 
тонный растворитель. Получение — хлорирование углеводородов; см. также 
7 6 6 
98°, 120°, 208°. 
М, = 153,82; d= 1,59409; tay = -22,96°C; then = 76,75° С 


1. CCl = C + 2Ch (450— 600° C). 
2. CCl + 3H.0 = НСОз + 4Н (комн., кат. Ее). 
3. CCly + 6МаОН (конц.) = Ма›СОз + 4NaCl + 3H20 (кип... 
4. 2CCla + O2 = 2CCLO + 2СЬ (250° С, кат. Ni). 
5. СС + 2H2Se = CSe2 + 4НС (500° С). 
6. CCl4 + 2НЕм = CChF2 + 2НСИ, 

3CCl, + 3SbF3 = ЗССЬР. + 2SbCls (в жидк. НР). 
7. CCla + 4AgF = СЕ. + 4AgCl (150—300° С). 


8. 3CCly + 4AlE3 = ЗСЕ. + 4АСЬ (180—250° С; Е = Br, 1). 
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207. CChO — ОКСИД-ДИХЛОРИД УГЛЕРОДА 


Фосген. Бесцветный газ с неприятным запахом, тяжелее воздуха. Полностью 

гидролизуется во влажном воздухе и в воде, разлагается кислотами и щелоча- 

ми. Реагирует с гидратом аммиака, оксидами металлов. Апротонный раство- 

ритель ковалентных неоргаиических веществ. Получение см. 203°, 206’, 208. 
М, = 98,92; dew = 1,436; tan = -118,8° С; tenn = +7,56° С. 


1. CChO + 2H20 (ол.) = H2COs + 2HCI, 


ССЬО + Н2О (пар) = CO, + 2HCI (комн.). 
2. CChLO + НО = CO, 1 + 2HCI (в разб. HCI). 
3. _ ССЬО + 4МаОН = Ма» СО: + 2NaCl + 2H20. 
4. CCl,0 + 4(МН» . H20) = 2NH.CI + C(NH2)20 + 4H20. 
карбамид 
5. 3CC1,0 + А.О: = 2АСЬ + 3СО, (выше 350° С). 
6. ССЬО + 2NaF = COF, + 2NaCl (в ацетонитриле). 


208. CS2 — СЕРОУГЛЕРОД 


Бесцветная легколетучая жидкость. Мало смешивается с водой, неограниченно 
смешивается с полярными оргаиическими растворителями. Хорошо растворя- 
ет бром, иод, серу, белый фосфор. Реакционноспособный, легко воспламеняет- 
ся на воздухе. Гидролизуется водяным паром, реагирует с бинарными соедине- 
ниями неметаллов и металлов. Восстановитель. Получение см. 202°. 


М, = 76,14; d= 1,2619; teun = 46,24° С; 
ks = 0,179, 0,014. 

1. CS: + 2H20 (пар) = CO, + 2H2S (150° С, примесь CSO). 
2. CS: + Ва(ОН): = BaCO; J + BaS + M0. 
3. CS2 + 2(NHs - Н2О)+Са(ОН), = NH«NCS + CaSJ + 4Н2О (110° C, р). 
4. CS, + 4H2 = 2H2S + СН. (выше 50° С, кат. Pt/MoS,). 
5. CS2 + 302 = СО: + 250, (сгорание на воздухе). 
6. CS2 + ЗС = ССЫ + S2Ch (кат. МИСЫА!СЬ). 
7. C82 + ЗСЬО = ССЬО + 2$СЬО, С$;) + 380; = CSO + 480, (комн.), 

CS2 + 2510 = CO, + SnS (220—300° С). 


8. CS. + РС = С5СЬ + Р5СЬ,. 

9. CS. + K2S (конц.) = K2CS;. 

10. CS2 + CaCN2 = CoN; + CaS + $ (700—850° С). 
11. 3С$2 + 4K MnO, + 2KOH (pa36.) = 654 + 4MnO, $ + ЗК.СО: + НО. 


209. C2N2 — ДИЦИАН 


Бесцветный газ с резким запахом, тяжелее воздуха. Плохо растворяется в 
холодной воде. По химическим свойствам подобен 1.. Сгорает в кислороде, 
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разлагается горячей водой и кислотами, реагирует со щелочами. Получение см. 
2081, 210°°, 574'. 


М, = 52,04; р=2,335 г/л (н.у.); tenn = -21,15°C; = 450. 


1. С2М, = 26 СМ) — радикал циаи (выше 1000° С). 
2. С.М, + 4H20 (тор.) = (NHa)2C204. 

3. СМ; + H2SO, (конц. гор.) + ЗН2О = СОТ + СО-1 + 2NH«HSO,. 

4. СМ, + 2МаОН = МаСМ + NaOCN + НО (комн.). 
5. CaN2 + 20; = 2CO2 + №, (сжигание на воздухе). 
6. 


СМ; + 2Н® (Zn, разб. Н2$О4) = 2HCN. 


210. HCN — ЦИАНОВОДОРОД 


Синильная кислота. Бесцветная легкая низкокипящая жидкость; ассоциирова- 
иа за счет водородных связей (при комнатной температуре степень ассоциации 
равна 2). Существует в двух таутомерных формах: нормальной (Н—С=М:) и 
изо-форме (Н—М=С:); при 25° С в равновесной смеси 0,5% изо-формы, при 
охлаждении количество изо-формы уменьшается. Разлагается при сильном 
нагревании и иа свету (образуются формиат аммония, щавелевая кислота и 
бурый взрывоопасный осадок неустановленного состава). Неограниченно сме- 
шивается с водой, проявляет слабые кислотные свойства, раствор называется 
цианоаодородной кислотой. В концентрированном растворе неустойчив и 
постепенно разлагается с образованием формиата аммония (ингибитор — 
следы серной кислоты). Нейтрализуется щелочами. Проявляет восстановитель- 
ные свойства; сгорает на воздухе, реагирует с галогенами, концентрированной 
серной кислотой, дноксидом азота. Жидкий НСМ — полярный протонный 
растворитель с высокой диэлектрической проницаемостью. Получение см. 
202’, 2037, 212>*, 8395. 


М, = 27,03; 4= 0,6992; 1„=-13,3°С; ип = +25,65° С. 
HCN (разб.) + Н.О (хол.)-—? НзО* + СМ: рК, = 9,31, 
НСМ (конц.) + 2НЮ-—? NH{+ НСОО`. 


2. HCN + NaOH (конц.) = МаСМ + НО. 
3. HCN + МН». НО (конц.) > МНаСМ + НО (комн.). 
4. НСМо + НО + H2SO, (конц.) = СО + NH«HSO,. 
5. HCN + 4H? (Zn, разб. HCl) = СН.МН.. 
6. 4НСМ + 50, = 4CQ, + 2N) + 2H20 (сгоранне на воздухе), 
4HCN + О, = 2С.М, + 2Н.О (150° С, кат. Ag). 
7. НСМ) + С? (СМА + HCl, 
2НСМе» + СЬ = СМ, + 2HC1 (кат. активный уголь); 
HCN + H,0 + Ch = НОСМ + 2НС (кат. АБО:). 
8. 2HCN + 5НСЮ = 2CO;T + НЮ + Not + SHCI. 
9. 2HCN + МО; = C.N2 + NO + H20 (комн.). 
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211. NaCN — ЦИАНИД НАТРИЯ 


Белый, термически устойчивый, плавится и кипит без разложения. Хорошо 
растворяется в воде (сильный гидролиз ло аниону). При храненнн концентри- 
рованного раствора медленно разлагается. Поглощает CO, из влажного возду- 
ха. Разлагается кислотами. Присоединяет кислород, серу. Восстановитель. 
Вступает в реакции обмена и комплексообразования. Получение см. 28°, 
29'7, 210°. 

М; = 49,01; 4= 1,596; {т= 563,7°C; и = 1497° С; 


К, = 58,229, 82,559. 


1. Масм.2Н = NaCN + 2H,0 (KOMH., вак., над Р4О\о). 
2. МаСМ (разб.) + 4Н2О (хол.) = [Na(H20)]" + СМ (pH > 7, см. 212'). 
3. МаСМ (конц.) + 2НО = Na(HCOO) + NH3t (кип.). 
4. NaCNq + НС! (конц., хол.) = NaCl + HCNT. 

5. 2NaCN + H2SO% (30%-я) = 2НСМТ + Na2SOq (30—40° С). 
6. 2NaCN + НО + СО; = Na2CO; + 2HCN (комн.). 
7. 2NaCN (pa36., гор.) + О; = 2МаОСМ (кат. Ni). 
8 МаСМ (разб.) + $ = NaNCS (кип.). 
9. NaCN + Na2S,O¢ + НО = NaNCS + Na2SO3S + Н2$04. 


10. МаСМ + НО: (30%-й) = МаОСМ + H20. 
11. NaCN + PbO, = NaOCN + PbO (250° C). 
12. 2NaCN + H2O + 5МаСЮ = 2NaHCO; + 5МаС! + Not. 
13. NaCN (pa36.) + AgNO; = АСМ} + NaNOs, 
МаСМ (конц.) + AgCNey = Na[Ag(CN)a]¢). 


212. КСМ — ЦИАНИД КАЛИЯ 


Белый, термически устойчивый, плавится без разложения. Хорошо растворя- 
ется в воде (сильный гидролиз по аннону). Кристаллогидратов не образует. 
При хранении концентрированного раствора медленно разлагается. Реагирует 
с кислотамн. Поглощает влагу и СО) из воздуха. Присоединяет кислород, серу. 
Восстановитель. Вступает в реакции обмена и комплексообразования. Получе- 
нне см. 497, 50'5, 62°. 


М, = 65,12; 4= 1,52: 1ш= 634,5° С; К, = 69,989 99 880. 
КСМ (разб.) + 6Н2О (хол.) = [K(H20)]* + CN’, 
СМ + Н:О-—> HCN + OH’: pk = 4,69. 


2. KCN + 2Н2О = NH3f + K(HCOOQ) [кип.]. 
3. KCNg + НС! (конц., хол.) = КС! + HCNT. 

4. 2КСМ + H2SO, (30%-я) = 2НСМТ + К.5О4 (30—40° С). 
5. КСМ + НО + СО, = KHCO; + НСМ. 

6. 2КСМ (разб., хол.) + O2 = 2KOCN (кат. Ni). 
7. КСМ (pa36.) +5 = KNCS (кип.). 


8. КСМ + K28,0¢ + НО = КМС$ + K2S038 + H2SO,. 

9. KCN (конц.) + Е, = (CN)E+ KE (Е = Cl, Br, 1), 
(CN)CI + КЕ = (CN)F + КС! (700° С). 

10. KCN + НО, (30%-й) = КОСМ + НО. 

||. KCN + PbO = Pb + КОСМ (400— 500° С). 


12. КСМ + 2КОН (конц.) + 2КМпО. = КОСМ + 2K:MnO, + НХ. 
13. КСМ + Н2О + 5КСЮ = 2KHCO; + 5КС! + М, 1. 
14. 2KCN (конц.) + AgNO3 = K[Ag(CN)2] + KNO3. 
15. 8KCN (конц.) + Au2S3 = 2К[Ац(СМ)4| + 3К25. 
16. 2KCN (разб.) + №$ 04 = МКСМ)2+ + K2SO«, 
2KCN (конц.) + МКСМ)» = K2 [Ni(CN)4]. 
17. 6KCN (разб.) + 2ЕеСЬ = (Fe**) [Ее(СМ)+ | (кор.) + 6KCI, 
6KCN (конц.) + FeCl3 = K3[Fe(CN)s] + ЗКС!. 


213. HxCN2 — ЦИАНАМИД ВОДОРОДА 


Белый, прн нагревании тримеризуется. Имеет строение Н.М—С=М. В эфире 
изомеризуется в карбодиимид. Хорошо растворяется в воде. Устойчив в слабо- 
кислотной среде. Разлагается в концентрированных кислотах, щелочах, гндра- 
те аммиака. Реагирует с водородом, кислородом. Получение см. 214°, 273". 


М, = 42,04; 4= 1,0729; ton = 43° С: вип = 140° С (вак.); К, = 4562. 


1. 3HyCN2 = [NC(NH))}s (150° С). 
меламии 
2. НСМ; + Н2О НСМ; + Н:зО* (практически не идет). 
3. НСМ» + НО = C(NH2)20 (в конц, Н2$О4, NaON). 
карбамид 
4. 2H2CN> (разб.) + Ca(OH), ——? Са(НСМ)), + 2H20. 
5. НСМ; + 2H2 = С (графит) + 2NH3 (400° С). 
6. 2H2CN2 + 302 = 2СО) + 2М› +2НО (300° С). 
7. НСМ. => C(NH), (в эфире). 
карбодиимид 


214. СаСМ, — ЦИАНАМИД КАЛЬЦИЯ 


Белый (технический продукт — темно-серый из-за примеси угля). Летучий, 
плавится без разложения под избыточным давлением №2, при прокаливании 
разлагается. Растворяется в холодной воде (гидролиз по аниону). Полностью 
разлагается горячей водой. Реагирует с кислотами. Во влажной почве под 


влияннем бактерий медленно разлагается с выделением аммиака. Получение 
см. 1101, 1138, 1207.8. 


М; = 80,10; d=2,29: ал =1300° С; &, = 2,5089. 
1. СаСМ) = СаС) + М» (выше 1150° С). 
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2. СаСМ, + 6H20 (хол.) = [Са(Н2О)] + CNZ, 
CN3:+ НО HCN? + OH’. 


3. CaCN:2 + ЗН (rop.) = Ca(OH): + C(NH2)20 (70° C). 
4. CaCN2 + ЗН (пар) = CaCO; + 2NH3 (300° C). 
5. CaCN2 + HS8O, (разб.) = CaSOut + H2CN2. 

6. CaCN2 + CO, + НО = CaCO; + H2CN2. 

7. CaCN2 + ЗН) = Са + С (графит) + 2NH3 (550-—650° С). 
8. 2CaCN2 + 302 = 2СаСО: + 2N2 (420—450° С). 


215. (SCN): — БИССТИОЦИАН) 


Диродан. Белый (иногда с желтоватым оттенком), неустойчив при низких 
температурах. Имеет строение NCS—SCN. В обычных условиях быстро поли- 
меризуется в красный (SCN),. Хорошо растворяется в воде (с частичным 
разложением), быстро разлагается в присутствии растаоренного кислорода. 
Хорошо растворяется в сероуглероде и тетрахлориде углерода; медленно раз- 
лагается в неводных растворах. По химическим свойствам напоминает I; 
6, 7 6, 7 6 
слабый окислитель и восстановитель. Получение см. 217” ', 218” °, 572°. 


М, = 116,17; tan = -2° С. 
1. n(SCN)2 = 2(SCN), (паратиоциан) [выше 20° С]. 
2. 3(SCN): + 4H,0 —"+ HCN + 5НМС$ + H2SO,, 

(SCN): + О + 2H,0 —*+ HCN + HNCS + H2SO, («= 0,5 4). 


3. (SCN) + 16HNO3 (конц.) = 2H2SO4 + 2CO2* + 2NH4NO3 + 
+ 14МО2Т + 2H,0. 

4. (SCN)ap) + 2Ма = 2NaNCS. 

5. (SCN): + ЗК (конц.) = 2KNCS + К. 


6. (SCN): + KNCS (конц.) + бНЮ <=? К(НЮ) + (NCS); - 


216. НМС$ — ТИОЦИАНАТ ВОДОРОДА 


Родановодород. Бесцветная вязкая сильнополярная жидкость, белое твер- 
дое вещество. Существует при очень низких температурах. Имеет строение 
(H—N=C=S) с возможной примесью таутомера (H--S—-C= N). При повыше- 
нии температуры до -90+ -85° С образует белый полимер. Устойчив в разбав- 
ленном растворе (тиоцианоаая или, менее точно, роданистоводородиая кисло- 
та). Проявляет сильнокислотные свойства, нейтрализуется щелочами. Прн 
концентрировании раствора разлагается. Реагирует с кислотами, сероводо- 
родом, типичными окислителями. Получение см. 217“ 5, 218%. 


М, = 59,09; tan (мономер) = -110°С; (полимер) +(3—-5)° С (разл.) 


1. НМС$ (pa36.) + Н2О = H,0* + NCS’. 
2. 3HNCS (конц.} = НСМ + H2C2N2S3 (ксантановый водород, красн.). 
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3. HNCS + 2Н2О + HCI (разб.) = СО21 + HST + NHACI (кип.). 
4. 2HNCS + 2H20 + H2SO, (разб.) = (МН4)15 04 + 2CSO (40— 50° С). 
5. НМС$ (фазб.) + NaOH (разб.) = NaNCS + H20. 

6. HNCS + НО + HiSq@ = CS2 + МНз. НО (комн.). 
7. HNCS + ЗН2О; (конц.) = HCN + H2SO, + 2H20 (комн.), 


SHNCS + 4H2SO, (разб.) + 6K MnO, = SHCN + 6MnSO, + 3K,SO, + 4H20. 
217. KNCS — ТИОЦИАНАТ КАЛИЯ 


Роданид калия. Белый, плавится без разложения, но при дальнейшем нагрева- 
нии синеет вследствие разложения. Хорошо растворяется в воде с сильным 
эндо-эффектом (гидролиза нет). Разлагается концентрированными кислотами. 
Реагирует с типичиыми окислителями. Вступает в реакции обмеиа и комплек- 
сообразования. Получение см. 212', 218°. 


М, = 97,18; d= 1,886; tna = 173,2 С; 
кип = 500° С (с разл.); К, = 21720, 40867. 
1. KNCS=KCN+S (выше 500° С). 
2. KNCS.-0,5H.04 — KNCS (иасыщ.) + 0,5 Н2О {до 6,8° С). 
3. КМС$ (разб.) + 6бН2О = [К(Н2О) |" + NCS” (pH 7). 
4. 2KNCS) + H2SOx (конц) = 2HNCST + K2S0, (на холоду, вак.). 
5. KNCS (влажн.) + KHSOq) —"—> HNCS + К:$ 04 (комн., вак.). 
6. 2КМС$ + 2Н:5 0. (разб.) + МпО; = (SCN): + MnSO, + 2H20 + K2SO«. 
(0°С). 
7. 2КМС$о + Le? 2KI + ($СМ) (0° C). 
8. KNCS + 10 KOH (конц.) + 8K MnO« = КОСМ + 8K2MnOg + К:50 + 5H20. 
9. KNCS (коиц.) + KNO2 + H2SO, (разб.) = (NO*)NCS + K2S0,4 + Н2О 
(0° C). 
10. 2KNCS + SnO2 = SnS + 2СО + М, + K2S (450° C). 


||. 2KNCS + Pb(NOs)2 = Pb(NCS)2 1 + 2KNOs. 

12. KNCS (pa36.) + AgNO; = AgNCS 4 + KNOs, 
2KNCS (конц.) + AgNO; = KfAg(—SCN),] + KNOs. 

13. KNCS (разб.) + 5Н2О + FeCl; = [Fe(H20)s(—NCS)]Cl(xpacu.) + KCI, 
6KNCS (коиц.) + ЕеСЬ = K3[Fe(NCS)¢] (красн.) + 3KCI. 


218. NH«aNCS — ТИОЦИАНАТ АММОНИЯ 


Роданид аммония. Белый, при нагревании плавится и изомеризуется в тиокар- 
бамид (тиомочевину). Хорошо растворяется в воде с сильным эндо-эффектом 
(гидролиз по катнону). Концентрированный раствор на свету краснеет. Крис- 
таллогидратов не образует, Разлагается концентрированными кислотами и 
щелочами. Реагирует с типичными окислителями. Вступает в реакции обмена 
и комплексообразования. Получение см. 275'?. 


М, = 76,12; 4= 1,305; ty, = 14% С; К, = 17089, 43109. 
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1. МН.мс$ — >? CS(NH2) (140—150° С). 
тиокарбамид 


2. МНАМС$ (pa36., хол.) = NH{+ NCS, 
NHi+ H:0<— NHs- НО + H30°*; рК, = 9,24. 


3. 3NH«NCS (конц.) + 2H20 — H2C2N283 + 2(NH3- НО) + МН«СМ. 
4. МН.МС$ + Н:50. (разб.) + Н2О = CSOT + (МН.4):5 04 (30° С). 
5. NH.NCS (конц.) + KOH (конц.) = KNCS + МН:з1 + НО (кип.). 
6. 2NH«NCS@) + 5—2 2МНА + (SCN)2 (0°С). 
7. 2NH«NCS + 2H2SO, (разб.) + MnO, = (SCN)2 + MnSO, + 

+ 2H20 + МН.);50. (0° C). 
8. NH,NCS + Pb(NOs)2 = Pb(NCS)2 $ + NH«NOs. 
9. МН.МС$ (pa36.) + 5Н2О + FeCl; = [Fe(H20)s(—NCS)]Ch + NH.CI, 


6NHANCS (конц.) + FeCls = (NH4)s[Fe(NCS)s] + 3NH,CL. 
10. NH4NCS + H30* (катионит) = НМС$ + NHj(xarnonnut) + Н2О. 


219. HOCN — ЦИАНАТ ВОДОРОДА 


Бесцветная низкокипящая жидкость, немного тяжелее воды. Обладает тауто- 
мерией: нормальная форма — цианат-О водорода (H—O—C=N), изо-форма — 
цианат-М водорода (Н—М=С=О); при 20° С содержит 98% изо-формы. Хоро- 
шо растворяется в воде (циановая кислота). Медленно разлагается в разбавлен- 
ном растворе при нагревании (быстро — в присутствии сильных кислот). Про- 


являет слабокислотные свойства, нейтрализуется щелочами. Получение 
7 
см. 210°. 


М, = 43,03: 4=1,1408°; ta, = — 80° С; Ци = 23,6° С. 


HOCN (разб.) + HO (хол.) =? ОСМ` + НзО*; pK, = 3,46. 

HOCN (разб.) + H20 (гор.) = NH3t + СО [примесь С(МН?)20]. 
HOCN (разб.) + Н2О + НС! (разб.) = МН4С! + CO,f. 

HOCN + NaOH (разб.) = NaOCN + Н2О. 

HOCN + МН: . Н2О (конц.) = C(NH2)0 + НЮ. 


wWwPrwn - 


220. КОСМ — LIMAHAT, КАЛИЯ 


Белый, при нафреванни разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде 
(Гидролиз по аниону), устойчив в щелочной среде. Кристаллогидратов не 
образует. Разлагается горячей водой, концентрированными кислотами. Вос- 
станавливается водородом. Вступает в реакции обмена и комплексообразова- 
ния. Получение см. 50'5, 2125. ® И, 2478 


М, = 81,12; d= 2,056; К, = 7509. 
1. 4KOCN = 2KCN + K,CO,+CO+N; (700—900° С). 
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2. КОСМ (разб.) + 6H20 (хол.) = {K(H20)s}" + OCN’, 
ОСМ: + НЮ HOCN + OH; рКь = 10,54. 


3. КОСМ (конц.) + 2H20 (rop.) —~—> KHCOs + NHot. 

4. KOCN + HCI конц.) = HOCN + KCI (KOMH.). 
5. КОСМ + H,=KCN + НО (500° C). 
6. 


КОСМ + AgNO; = AgOCN¢ + KNOs, 
AgOCN + NH.CI = АЗС + NH,OCN. 
7. 4КОСМ (коиц.) + ZnCl, = K2 [7п(ОСМ)4 + 2KCI. 


221. МН4ОСМ — ЦИАНАТ АММОНИЯ 


Белый, при слабом нагревании изомеризуется в карбамид (мочевину). Хорошо 
растворяется в холодной воде (гидролиз по катиону и аниону). Разлагается 
горячей водой, кислотами, щелочами. Окисляется азотистой кислотой, гипо- 
хлоритом натрия. Вступает в реакции обмена. Получение см. 220°, 


M, = 60,06. 
___ see CONH 
. < 160—100 С pax. | 
1. NHsOCN 160—190° C, вак. 0 


2. NH«OCN (pa36., хол.) = NHj+ OCN , 
NHj+ 2H20 <_ NH;: H20 + НзО*:; pk, = 9,24, 
ОСМ + НО ——? НОСМ + OH, рК» = 10,54. 


3. NH4OCN (конц., гор.) <— C(NH2),0. 
4. NH,OCN + HCI (коиц.) = HOCN + NH,CI (комн.). 
5. МН4ОСМ + 2МаОН (конц.) = 2NH3t + Na2CO; (кип.). 
6. NH«OCN + 2HNO> (конц.) ———> 2N2 1 + СОМ + ЗН. 
7. NH,OCN + 3NaClO = N21 + 3NaCl + CO, 1 + 2Н:0 (кип.). 
8. NH.OCN + AgNO; = AgOCN1 + NH«NO;, 

2AgOCN + ly = 2Agld + (NCO): (0° С, в жидк. CCl). 

бисоксоциан 

КРЕМНИЙ 


222. $1 — КРЕМНИЙ 


Неметалл. Крупнокристаллический — темно-серый, с металлическим блеском, 
весьма твердый, очень хрупкий, непрозрачный, полупроводник при комнатной 
температуре. Аморфный (рентгеноаморфный) в виде очень мелких кристаллов —. 
белый (без примесей) или коричневый (с примесями, в основном железа). 
Плавится с уменьшением объема. Устойчив на воздухе (образование защитной 
оксидной пленки). В кристаллической форме — малореакционноспособный; не 
реагирует с водой, кислотами (включая и фтороводородную кислоту), водоро- 
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дом. В аморфной форме — более активный; реагирует с концен/рированной 
фтороводородной кислотой, щелочами (частично переводится в раствор даже 
в слабощелочной среде), поглощает значительные количества различных газов 
(в том числе H,). Окисляется кислородом, галогенами, реагирует с галогеново- 
дородами, аммиаком, сероводородом, сульфидами металлов при нагревании. 
Чрезвычайно активен в расплавленном состоянии, реагирует со щелочными, 
щелочноземельными и другими металлами, Сплавляется (но не реагирует) с Ве, 
Al, Ga, In, Sn, Sb, Zn, Ag, Au. Промышленно важен сплав с железом — 
ферросилиций (12—90% Si). Второй no распространенности (после кибпорода) 
элемент в литосфере Земли. Получение см. 223', 226'* 4, 233° 46, 23778 


М, = 28,086; 4= 2,33 (крист.); 1 = 1415? С; {шип м 3250° С. 


1. Si (amopdu.) + 2H20 (пар) = SiO. + 2H2 (400—500° С). 
2. Si (аморфн.) + 4NaOH (конц.) = Ма45Ю4 + 2Hof. 
3. Si (аморфн.) + 6HF (конц.) = HaSiFe] + 2Н21, 

Si + 4НЕц) = SiF, + 2H2 (40—100° С). 
4. 351+ 18НЕ (коиц.) + 4НМО: (коиц.) = ЗН (Е + 4NOT + 8H20. 
5. 351 + 18НЕ (конц.) + 2КСЮз = ЗН2[ Е] + 2КС! + 6H20, 

Si + 6HF (конц.) + KNO; = H.[SiF«] + 2КМО: + 2H20. 


6. Si+0O2= SiO, (1200— 1300° C). 
7. Si+2F. = SiF, (комн., сгорание Bo Tope). 
8. Si+ 2Ch = SiCl, (340— 420° С, в токе аргона). 
9. Si+ 2Br: = SiBr, (620— 700° С, в токе аргона). 
10. Si + 212 = Sil, (750— 810° С, в токе аргона), 
Si + 4HI = Sil, + 2H, (400— 500° С). 

11. Si+S = Sis (650—700° С, р), 
$1 + 25 = Sis, (250— 600° С). 

12. Si+ 2E = SiE, (800° С; Е = Se, Те; в атмосфере Ar). 
13. 351 + 2N2 = SisNa (1200—1500° C), 
Si + С (графит) —*—> SiC (1200— 1300° C). 

14. Sit M= MSi (при сплавлении; М = Ма, К, Rb, Cs), 
Si + 2M = M,Si (при сплавлении; М = Mg, Са), 

Si —M, MSi, MSi2 (при сплавлении; М = Ca, Sr, Ba), 

2Si + M = MSi2 (при сплавлении; М = La, Th, Ti, Cr, Mo, Mn, Fe). 

15. 3Si + 4NH; = $ 5№ + 6H, (1300—1500° С). 
16. Si+ 2H)S = SiS. + 2H, (1200—1300° С). 


223. SiHs — МОНОСИЛАН 


Родоначальник гомологического ряда кремневодородов SinH2n+2. Бесцветный 
газ, при нагревании разлагается. Не растворяется в холодной воде. Весьма 
реакционноспособный, воспламеняется на воздухе при комнатной температуре 
в присутствии примеси высших гомологов. Энергично разлагается в горячей 
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воде. Реагирует со щелочами, аммиаком. Сильиый восстановитель. Получение 
см. 107'35, 224!, 22615, 2333. 


М, = 32,12; dx = 0,68", p = 1,44 г/л (н. у.); 
tna = -185° С; tenn = ~111,9° С. 
1. SiH4= Si + 2H2 (400— 1000° С). 
2, &Н.+2Н2О (rop.) = SiO. + 4H2 (кат, разб. H2SO., NaOH). 
3. ЯН. + 4МаОН (конц.) = Мал + 4Н2". 
4. 9Н4 + 202 = SiO, + 2H20 (150° С, сгоранне на воздухе). 
5. 3SiH, + 8KMnO, = 8МпО»\ + 3Si0O2 { + 8KOH + 2H20. 


224. $иНл+1 — ПОЛИСИЛАНЫ 


Кремневодороды (п = 2 + 15), структурные аналоги предельных углеводородов 
(алканов С»Нал+2). В индивидуальном состоянии выделены: дисилан (п = 2) — 
бесцветный газ, трисилан (n = 3) и тетрасилан (п = 4) — бесцветные жидкости; 
‚устойчивость уменьшается с увеличением п. Чувствительны к воздуху, терми- 
чески неустойчивы, Дисилан SizHs очень мало растворяется в холодной воде. 
Жидкие силаны практически не смешиваются с холодной водой. Энергично 
разлагаются горячей водой, щелочами. Сильные восстановители. Близки по 
химическим свойствам (ииже приведены реакции для SixH,). Получение смесн 
силанов см. 107°; разделение смеси на отдельные силаны проводят фракцион- 
ной конденсацией. 


SizHe: М, = 62,22; р= 2,85 г/л (н. у.); tea = -132 С; ци = -14,5° С, 
SisHe: М, = 92,32; 4=0,7399; tan =—117,4° С; tean = +52,9° С, 
SisHo: М, = 122,42; 4= 0,79%; tan = -84,3° С; tun = +1079 С. 


1, SisHe — Я Но H2, (SiH2)s, (SiH), {350—400° С). 
2. SizxHe + 4Н2О (rop.) = 2$Ю24 + 7H2t (в воде или pa36. NaOH). 
3. SixHe + 8МаОН (конц.) = 2NasSiO, + 7Н2(. 

4. 2SizHe + 702 (воздух) = 4510; + 6H20 (сгорание, комн.) 
5. 3SizH6 + 14K MnO, = 14МпО»+ + 6810} $ + 14КОН + 2H,0. 


225. SiO — МОНООКСИД КРЕМНИЯ 


Темно-коричневый (почти черный), достаточно твердый, тугоплавкий, рентге- 
ноаморфный, в виде порошка пирофорен. При нагревании в вакууме сублими- 
руется без плавления. В газообразном состоянии (выше 1000° С) — термодина- 
мически устойчивый мономер. В твердом состоянии — метастабильный несте- 
хиометрический полимер (51О'-х)», при старении или умеренном длительном 
нагревании (отжиге) распадается на кластеры Sin и (SiO2).. Реагирует с перегре- 
тым водяным паром, разлагается фтороводородной кислотой (медленнее, чем 
$102), щелочами (быстрее, чем $Ю:). Окисляется кислородом, галогенами. 
Получение см. 226. 


М; = 44,09; d= 2,15. 


in 


1. 2nSiO —+— ($02. + Sir (400—700° C). 
2. SiO +H20 (пар) = SiO, + Hz (500° C). 
3. SiO + 4NaOH (конц.) = H, 1 + NasSiO, + H20. 
4. 4SiO + O; = 2Si203 (350— 1000° C). 
5. SiO + CO, = $Ю) + CO (500° C). 
2$10 + SO2 = $ + 2502 (выше 800° С, примесь $152). 
6. ЗО» На 1, ЗИ, Н 1 (примеси SinH 2n+2). 
7. 2SiO + 4Ch = 2SiCl, + O2 (800° C). 
8. SiO + 2CaO + MgO = CazSiO, + Mg (1350° C). 


226. SiO. — ДИОКСИД КРЕМНИЯ 


Кремнезем. Белый, кристаллический (имеет несколько полиморфных модифи- 
каций), тугоплавкий, высококипящий. Диэлектрик. При медленном охлажде- 
нии расплава образуется аморфная (стеклообразная) форма — кварцевое стек- 
ло. Характеристика различных форм: 

а-кварц (тригон.): d= 2,648; 1(—>В-кварц) = 573° С, 

В-кварц (гексагон.): d= 2,533; (-В-тридимит) = 870° С; tan =1550° С, 

а-тридимит (ромбич.): @= 2,265; (—>В-тридимит) = 163° С. 

В-тридимит (гексагон.): а= 2,192; (—В-кристобалит) = 1470° С; 

thn = 1680° С, 

а-кристобалнт(тетрагон.): @= 2,334; (-—В-кристобалит) = 470° С, 

В-кристобалит(кубич.): = d = 2,194; tas = 1720° С, 

китит(тетрагон.): d= 2,503, 

KOSCHT(MOHOKIL): —@= 2,911, 

стишовит(тетрагон.): d= 4,287, 

меланофлогит(кубич.): — d = 2,05; (—В- кристобалит) = 800—900° С, 

волокнистый кремнезем(ромбич.): d= 1,975; 

(—>В-кристобалит) = 1390° С, 

лешательернт (аморфн., природное кварцевое стекло): d= 2,203. 

В кристаллическом виде — малореакционноспособный, в аморфной фор- 
ме — более активный. В очень незначительной степени химически растворяет- 
ся в воде, из раствора осаждается гидрат SiO2 - nH2O. Не реагирует с кислотами 
{кроме фтороводородной кислоты), гидратом аммиака; из галогенов реагирует 
только со фтором. Проявляет кислотные свойства, реагирует со щелочами в 
растворе и при сплавлении. Легко фторируется и хлорнруется, восстанавлива- 
ется углеродом и типичными металлами. Распространен в природе в виде 
кварца (имеет много окрашенных примесями разновидностей). Получение см. 
222", 227', 228% 6, 23317 1213 

М, = 60,08, {кип = 2950° С; 
k, = (а-кварц) = 0,0019; (аморфн.) 0,01257, 0,0176%, 0.041689. 
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1. $Ю2(аморфи.) 1, SiO, . ИНО (гидрогель) $—? НЗ Юр. 


2. SiO. + 6HF (конц.) = H2[SiF.] + 2H20 (до 35° С), 
SiO, + 4HF (®) = МЕ. + 2H20 (250—400° С). 
3. SiO. (аморфн.) + 4МаОН (конц.) = NasSiO« + 2Н2О, 
SiO, + 2МаОН = Ма Юз + НО (900—1000° С). 
4. $ЗЮ; (аморфн.) + 2NaxCOs (конц.) = Ма451О4 + 2c0,T. 
§. SiOz + М2СО;з = M2SiOs + CO2 (1150° С, М = Ма, К), 
2SiO2 + М2СО; = M2Si2O0s + СО} (1150° С). 
6. SiO. + 2F. = SiFs + O2 (250—400° С). 
7. $102 + 2NaF + 4НЕ (конц.) = Ма{$1Е‹] + 2H20. 
8. SiOz (аморфн.) + ОМНАЕ (насыш.) + 2H20 = (NH,).{SiF 6] + 4(NHs . H20), 
$102 + 4МНАНЕ) = Ех + 4NH4F + 2H20 (200—250° C). 
9. SiO. + С (кокс) + 2Ch = SiCl4 + 2CO (900—1000° С). 
10. 3$10; + 2ALS3 = 3SiS2 + 2АБО; (1200— 1300° С). 
11. 3SiO2 + 6С (кокс) + 2N2 = SisN4 + 6CO (1100—1200° С). 
12. SiO. + Si = 250 (1100—1400° С, вак.), 
SiO. + С (кокс) = SiO + СО (1300° С, вак.; примеси Si, SiC). 
13. SiOz, + 2Mg = 2МРО + Si (800—900° С, в атмосфере Аг), 
SiO, OMS. si, Ма: (700—900° С). 
—MgoO, —-MgsN2 
14. SiOz + 5С (кокс) + CaO = Si + СаС; + 3CO (800—1000° С). 
15. 2SiO2 + 24[АН4 = 2SiHy + 420 + АБОз (170—200° С). 
16, ЗС ое О, Fe, sip (1200—1400° С). 
-со ферросилиций 


227. Si02 -nH20 — ГИДРАТЫ ДИОКСИДА КРЕМНИЯ 


Кремниевые кислоты с переменным содержаиием 510) и Н2О. Белые, аморфные 
(стекловидные) полимеры с цепочечной, ленточной, листовой, сетчатой и 
каркасной структурами. Разлагаются при нагревании. Очень мало растворяют- 
ся в воде. Над осадком в разбавленном растворе существует мономерная 
слабая ортокремниевая кислота Н«ЗЮ.. При поликонденсации медленно обра- 
зуется смесь дикремниевых кислот (НЗ 2 Оз, H2Si20s, HioSi2Oo), затем гидрозоль 
условного состава (H2SiO3), (золь кремниевой кислоты), и, наконец, гидрогель 
‘SiO, -nH2O (п < 2) — гель кремниевой кислоты, силикагель. Соедииение моно- 
мерного состава H2SiO3 не выделено. Не реагнруют с кислотами, гндратом 
аммиака. Переводятся полностью в раствор действием концентрнрованных. 
щелочей. По остальным хнмическим свойствам подобны диоксиду кремния 
SiO2. Встречаются в природе в виде опала (коллоидный конгломерат SiO; - 
пНО) и силгидрита (ромбич., SiO2 - 0,33H20). Получение см. 230° *, 233". 


113 


SiO, - nH20: d= 2,1 + 2,3 (аморфи.); 2,175 (опал). 


HSiO«: M, = 96,11; к, = 0,00673™. 
H6Si20r: M, = 174,21; ks = 9,0167°, 
H2Si20s: M, = 138,18; к, = 0,0276, 
H Si2Os: M, = 210,24; ks = 0,0061, 
(H2SiOs),: ` М, = 78,10; К, = 0,00781@ (в расчете на H2SiO3). 
1. SiO, -nH2,0O = SiO, + ИНО (900—1000° С). 


2. SiOz -nH,O (гидрогель)\ =—® НЗ Ю4р, (H2SiOs), (гидрозоль); 
а) H,SiO, + Н2О —? Нз$1Юх + H30*; pXx = 9,80, 
H;SiOg + Н2О <—? H,Si0}-+ НзО*; рА» = 11,73; 
Н,$102`+ НО — HSiO} + НзО*; pK, = 12,00, 
Н$Ю?- + Н2О =? $Ю0#+ Н:зО*; pKx = 13,70; 
6) 2H SiO, —"—> H¢Si207 + Н2О, 
H.SixO7 ——> H,Si,0; + 2Н2О, 
HySi,0s + 4H,0 —*—> HySi20o, 
nH oSiz09 ———> 2(H2SiOs), (гидрозоль) + 3nH20. 
3. SiO2.-nH.O + 4МаОН (конц.) = Ма: + (2 + 2)H20. 
228. Na2Si03 — МЕТАСИЛИКАТ НАТРИЯ 


Белый, при нагревании плавнтся без разложения. Растворяется в холодной воде 
(снльный гидролнз по аниону), концентрнрованный раствор — коллондный 
(«жидкое стекло», содержит гидрозоль SiO2-nH2O). Разлагается в горячей 
воде, реагнрует с кнслотами, щелочами, диоксидом углерода. Получение см. 
28%, 22635, 230'. 


М, = 122,06; 4=2,4; (т = 108% С; к, = 18,809. 


1. Ма25Юз - 9H20 = Ма: ЗЮ; + 9H,0 (100—300° С). 
2. nNazSiOs (разб.) + 8иНгО (хол.) = 2n[Na(H20),]* + ($102), , 
OH” , OH” , 
(50), “Re? ул $1.05 ro $0 
H20 И OH” ню +f OH” но tf OW 


(HSiO;), 2 = WlSi,0 2 nk, Si0;. 


3. Na2SiO; + (п + ПН2О (rop.) —+— 2NaOH + SiO, . nH,0 (гидрогель)+. 
4. Na2SiO; + 2HCI (разб.) = SiO. + 2NaCl + Н2О. 
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5. Na2SiO3 + 2МаОН (конц., хол.) = Ма Ю. + H20. 
6. Na2Si03 + CO; = SiO + Ма2СО:. 


229. K2Si03 — МЕТАСИЛИКАТ КАЛИЯ 


Белый, при иагревании плавится без разложения. Растворяется в холодной во н 
(сильный гидролиз по аннону), концентрированный раствор — коллоиднии 
(«жидкое стекло», содержит гидрозоль ЗО». пН?2О). Разлагается в горячеи 
воде, реагирует с кислотами, щелочами, диоксидом углерода. Получение om 
44', 226°. 


М; = 154,28; tan = 976° С. 


nK2SiO3 + 121 Н2О (хол.) = 2n[K(H20).]* + ($102 ), (pH > 7, см. 224") 
K2SiO3 + (n + 1)H20 (rop.) ——> 2KOH + SiO, - ИНО (гидрогель)+. 
K,SiO3 + 2НС  (разб.) = $1024 + 2КС! + Н2О. 
4К 25 Юз + ЗН2О = К:514054 + 6KOH (кип., в разб. КОН) 
K.SiO3 + СО, = $024 + К.СО:. 
К251Оз + 12MoO3 + H2SO4 + H.0 = Н4[$1 Мо Оч] (желт.) + К2ЗО4 (кип.) 
K2SiO3 + 12WOs + 2НС! (конц.) + Н2О = Н4 $12 Ож] $ (бел.) + 2КС! 

(в эфире) 


NAW YN 


230. NasSi04 — ОРТОСИЛИКАТ НАТРИЯ 

Белый, при нагреваиии плавится и разлагается. Хорошо растворяется в холол- 
ной воде (сильный гидролиз по аниону), концентрированный раствор — кол- 
лоидный (содержит гидрозоль SiO; - иН?О). Разлагается горячей водой, кисло- 
тами. Получение см. 2227, 2263-%, 2273. 


М, = 184,04; шт =1120°С (разл.); А, = 28,3, 


1, Ма Юл = Ма2 Юз + Ма2О (выше 1120° С). 
2. NasSiOs (разб.) + 16H20 (хол.) = 4[Ма(Н2О)4]* + $10, 
но но 
nSiOt === '‘nn'Si,0$ = = ($077), 
но tf OH но Vf OH” H20 И OH” 
| но И а ню 
пН.510, — /nHS8i,07 . =—> (НЮ), : 
3. NasSiO« + (n + 2)H20 (rop.) —+— 4NaOH + (SiO) -nH20) [гидрогель]{. 
4. NagSiO4 + 4HCI (kony.) = SiO. + 4NaCl + 2Н2О (кип.), 
_, на ; 
Па ее, пН451Ю4р) as (H2SiO3), (гидрозоль). 


5. NasSiO4 + 2СО; = $1024 + 2Na,CO3. 
6. NasSiO« (коиц.) + 4МНаС! (конц.) = SiO) + 4NaCl + 4NH3f + 2H.O 
: (кип.) 
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231. №2550; — ПЕНТАОКСИДИСИЛИКАТ(ТУ) НАТРИЯ 


Белый, прн нагревании плавится без разложения. Химически растворяется в 
холодной воде (изменение состава аниона), разлагается горячей водой, Реаги- 
рует с кислотами, щелочами, диоксидом углерода. Получеине см. 226°. 


М, = 182,15; @4= 2,496; т = 874°C. 


Ма25 0х + 10H20 (хол.) = 2[Na(H20)4]* + Н4ЗЬОР (см. 2302). 
Ма:51 05 + (2n + 1)H20 (гор.)—Т + 2NaOH + 2(SiO, - иН:О) [гидрогель] {. 
Ма:$15 05 + 2HCI (разб.) = 281024 + 2NaCl + H20. 

Ма:51.О5 + 6NaOH (конц., хол.) = 2NagSiO, + 3H20. 

Na2Si.O0s + CO2= 2S8i024 + Na.CO3. 


wPwn = 


232. ЗЕ. — ТЕТРАФТОРИД КРЕМНИЯ 


Бесцветный газ. В твердом состоянии легко сублимируется. Термически устой- 
чивый. Не реагирует с коицентрированной серной кислотой, ртутью прн 
комнатной температуре. Энергично гидролизуется водой. Реагирует со щело- 
чами, типичными металлами, аммиаком. Образует фторокомплексы. Получе- 
ние см. 222*', 226% °.8, 236" 3, 237' 2,5. 


М, = 104,08; = 1,5906; р= 4,684 г/л (н.у.); 
tey6n = -95,1° С; {я = -90,2° С (р); 1 = -65° С (©. 


1. SiF, + 2Н2О (пар) = SiO. + 4НЕ (выше 800° С). 
2. 3SiF, + 2H20 (rop.) = $1034 + 2H{SiF.). 
3. SiF, + 4Н2О (хол.) =? HSi0O,+ 4HF (примесь H2[SiFs)).. 
4. SiFan + 2HF a) <— H,[SiF 6] (комн.). 
5. SiF,+ 4M =Si+ 4МЕ (500° C, M = Na, K), 
SiF, + 2Mg = Si + 2MgF, (500—600° С, примесь Mg_Si). 
6. SiF,+ Si > 2SiF xy (1100—1400° С, вак.). 
7. SiF, + 2MF = M,[SiFs] (200° С, р; М = Li, Ма, К, Rb, Cs). 


233. SiC, — ТЕТРАХЛОРИД КРЕМНИЯ 


Бесцветная жидкость. Низкоплавкнй, легкокнпящий, летучий, термнчески ус- 
тойчнвый. Чувствнтелен к влаге воздуха («дымит»). Полностью гидролизуется 
водой. Разлагается щелочами, реагирует с водородом, типнчнымн металлами, 
оксндами металлов и неметаллов, аммиаком. Получение см. 222°, 226’, 


r= 169,90; = 1,483; tay = 68,89 С; 
{кип = +57,6° С. 
1. SiCly + (2 + n)H20 = SiO, -nH2.O (гидрогель) + 4НС1. 
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Элементарные акты: 

а) SiCl4 + HxO — [$(Н2ОСЫ (активированный комплекс), 
[Si(H20)Cl4] — SiC1;(OH) + HCl; 

6) SiCl;(OH) + HxO —> [Si(H20)C13(0H)] (активированный комплекс), 
[$(Н20)С5(ОН)| —+ SiClx(OH)2 + НС; 

в) SiCl(OH):—> SiO2 + 2НС; 

г) 29 СОН) — ClsSi—O—SiCl3 + НО, 
SigClsO + 3H2O — 2$10) + 6 НС. 

2. С + 4МаОН (pa36.) = $Ю; 1 + 4МаС! + 2Н2О, 
SiCl, + 8МаОН (конц.) = Маз Юл + 4МаС! + 4H20. 


3. SiCl4 + 2H2 = Si + 4НС! (800° C), 
SiCl, + 4H = ЯН. + 4HCl (1200—1 300° С, кат. AlCl). 
4. SiCl, + ЩАШНА = НИ + LiCl + AICI (0° С, в эфире), 
SiC, + Li[AlIH4] = Si + LiCl + AlCl; + 2H2 (выше 450° С). 
Ha, . 
5. SiC ae SinClane (n=2+6). 
6. SiCl, + 4M = $ (amopox.) + 4МС (600—700° C; M = Na, K). 
7. SiCl4 + 2Zn = 2ZnCl, + Si (950° C). 
8. 2nSiCl, + 3nMg = 2(SiCI),+ + 3nMgCl2 (в эфире). 
9. nSiCl4 + nSi = 2(SiCl2)e (желт.) [1250° С, охлаждение до 100° С). 
10. Sich SR SiClL Fen (кип. n= 1 + 3, кат. SbCls). 
11. 3S8iCl4 + 16NH3 = SisNq + 12МН.С (выше 400° С, ток Ar). 
12. 3514 + Р4Оь = 4PC130 + 3$Ю.. 
13. 39С ще» + 2А Оз = 3$Ю) + 4AICI; (40° С). 
14. УСЫ + 4KNCS = $104С5)4 + 4KCI (140—150° С, в бензоле). 
15. SiCl, + 4AgNCO = Si(—NCO), + 4AgCl (10° С, в бензоле). 


234. $152 — ДИСУЛЬФИД КРЕМНИЯ 


Белый, чрезвычайно гигроскопичный, термически устойчивый. Чувствителен 

к кислороду воздуха. Полностью гидролизуется водой, особенио легко — при 

кипячении. Разлагается кислотамн, щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с 

ом при высокой температуре. Образует тиокомплексы. Получение см. 
226°, 


М, = 92,22; d=2,02; tan =1090°C; ten = 1130° С 


nSiSz = (SiS), + nS (850° С, Bak.). 
$152 + 2Н20 = $1021 + 2H2S (кнп. в воде, разб. HCI). 
SiS, + 16НМО; (конц.) = $1024 + 2Н25О. + 16NO,f ‘+ 6H20. 

SiS; + 4NaOH (разб.) = $024 + 2Ма2$ + 2Н2О. 

$182 + 2(NH3- Н2О) [конц.] = $1024 + 2МН4Н$. 


wPwn>o 
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6. 9152 + 302 (воздух) = SiO2 + 2SO2 (200—300° С). 
7. 381$: + 4МН: = $13 Ма + 6Н} + 6S (1200—1450° С). 
8. nSiS2 + nSi = 2(SiS), (желт.) [850° С, вак.]. 
9. SiS: + М» (kon) = М5] | (М = Ма, К). 


235. SiC — МОНОКАРБИД КРЕМНИЯ 


Карборунд. Белый (технический продукт окрашеи примесями в цвета от зеле- 
ного до сине-черного). Очень твердый (почти как алмаз). Полупроводник 
п-типа, На воздухе покрыт устойчивой пленкой $Ю›. Малореакционноспособ- 
ный и химически стойкий, не реагирует со щелочами (в отсутствие кислорода), 
гидратом аммиака. Разлагается перегретым водяным паром, царской водкой, 
смесью коицеитрированных фтороводородной и азотной кислот. Реагирует 
с галогенами, азотом, типичными металлами, их пероксидами. Получение 
см. 222 °. 


М, = 40,10; 4= 3,217; tan = 2830°С (фазл.). 


1. $С=$+С (графит) [Выше 2830° С]. 
SiC + 2Н2О (пар) = SiO. + СН. (выше 1300° С). 
3. 3SiC + 8НМО; (конц.) = 3Si024 + 3CO.T + 8МОТ + 4Н.О — (вконц. НС), 
381С + 18НЕ (конц.) + 8НМО: (конц.) = ЗН2[$1Е $] + 3CO,T + SNOT + 
+ 10H20. 
4. SiC + 4NaOH (коиц.) + O2 = Ма. Ю: + С (графит)ф + 2Н2О, 


N 


SiC + 4NaOH + 20, = Na,SiOs + 2Н + Na:CO; (выше 350° С). 
5. 2SiC + 30, = 25Ю, + 2CO (950—1700° С). 
6. SiC +2С: = SiCl, + С (графит) [600—1200° С]. 
7. 6SiC + ТМ: = 2$ № + ЗС№, (1000—1400° С). 
8. 2SiC + 5МВ = 2Mg,Si + МЕС, (700° C). 
9. SiC + Ма2СОз + 20 = NaSiOs + 2CO, (выше 850° С), 

SiC + 420! = Ма: 5Ю; + Na;CO3 + 2Na,O (700—800° С). 


236. H2|SiF6] -—- ГЕКСАФТОРОСИЛИКАТ(ГУ) ВОДОРОДА 


Кремнефтороводородная кислота. В свободном (от воды) виде не выделен. 
Существует в растворе тетрафторида кремния в жидком НЕ. Устойчив в 
бесцветном водном растворе (максимальная массовая доля 0,61), перегоняется 
без разложення в виде 13,3%-го раствора. Твердые белые кристаллогидраты 
HSiF¢] .4Н2О [ton = -53° С (с разл.)] и Н{$1Е $ - 2Н2О (= +19° С) имеют 
ионное строение (H50}),[SiFe] и (НзО*);[$1Е‹]. Не разлагается разбавленными 
кислотами. Нейтрализуется щелочамн, гидратом аммиака, реагирует с карбо- 


натами щелочных, щелочноземельных металлов и аммония. Полученне см. 
2223$, 226? 232243. 


М, = 180,12; d= 1,111 (13,3%ii р-р), 1,314 (34%-й р-р). 
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1. НЯ >? SiFs4 + 2НЕ (комн., в жидк. НЕ). 
2. H,{SiFs] + 2H2O <— [Si(H.0).F.j + 2HF (pH <7, см. 480°). 
3. H,[SiF.] = SiF,f + 2HF (в кони. H2SO,). 
4. HSiF¢j + 2NaOH (разб.) = NaJSiFs]¥ + 2Н.О, 
H,{SiFs] + 2(NH3 . H20) [разб.] = (МН Е4 + 2H20. 
5. Ha[SiFe] + МСО: = МЕ + CO.T + НО (M = Li*,NHj, '/2Mg’*). 
НЕ + M2CO3 = M,[SiFe}} + CO2T + Н2О (M = Na, K, Rb, Cs), 
НЕ] + МСО: = МЕ + CO.T + НО (М = Са, Sr, Ва). 


237. Na2{SiFs| — ГЕКСАФТОРОСИЛИКАТИУ) НАТРИЯ 


Малладрит. Белый, при сильном нагревании разлагается. Плохо растворяется 
в холодной, несколько лучше — в горячей воде. Кристаллогидратов не обра- 
зует. Разлагается концентрированными кнслотами, щелочами, гидратом ам- 
миака. ру с жидким НЕ. Получение см. 232”, 236% ° 


= 188,05; 4= 2,68; = 846° С (р); К,= 0,6, 1,96, 


1. Мази] = 2NaF + SiFs (570—600° С). 
2. Naa[SiFe] + H2SO, (98%-я) = Ма2304 + SiF,t + 2HFT. 

3. Маз [ЗЕ] + 8NaOH (конц., хол.) = 6NaF + NaaSiO, + 4Н.О. 

4. Маз[$Е] + 4(NH3 - Н2О) [конц.] = 2МаЕ + 4МНАЕ + SiO2) + 2Н2О. 

5. Naa[SiFe] + 2Na2COs (конц.) = 6NaF + SiOz + 2CO.t (кнп.). 
6. Naz{SiFe] + 2HFq = 2Na(HF;) + SiF«t (кип.). 
7. 3Naj{SiF.] + 4Al = 3Si + 2Nas[AIFo] + 2AIF3 (700° C). 
8 Майе] РА, Sit (катод) + 2Е2\ (анод) + 2МаЕ — (в жидк. NaF). 
ГЕРМАНИЙ 


238. Се — ГЕРМАНИЙ 


Светло-серый хрупкий твердый металл. Во влажном воздухе покрывается 
оксндной пленкой. Малореакционноспособный; не реагирует с водой, разбав- 
ленными кислотами, щелочамн, гидратом аммиака. Реагирует с концентриро- 
ванными серной н азотиой кнслотами, переводится в раствор действием перок- 
сида водорода в присутствии щелочей. Реагирует с кислородом, галогена- 


ми, халькогенами, аммиаком, фторо- и сероводородом. Получение см. 239', 
240, 2435. 


М, = 72,610; 4= 5,350; tn =937° С; —виим 2850° С. 


Се + 4H2SO, (конц.) = Ge(SO4)2 + 280.1 + 4H20. 


Ge + 4НМО; (конц.) ——> GeO2) + 4мО:1 + 2H20. 
3Ge + 4HNOs (конц.) + !2HCI (конц.) = 3GeClaxt + 4NOT + 8Н.О. 
Се + 2NaOH (разб.) +2Н.О) = Ма2СеО, + 3H,0, 


BwWN = 
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Ge + 2МаОН (конц.) + 2H2O2 = Na2[Ge(OH)s]. 


5. Се+4Н® (Mg, разб. H2SOx) = GeHat (примеси Ge,Han+2 прип > 1). 
6. ОСе+0; = Сео» (выше 700° С). 
7. Get 2F.= GeFs (100° C, сгорание во prope), 

Ge + 2E2 = GeEs (150—200° С, Е = Ct; 350° С, Е = Br, 560°C, Е = I). 
8. Ge + 2S = GeS: (600——860° С), 

Ge +3 = GeS (выше 1000° С). 
9. GetE=GeE (600—-700° С; Е = Se, Те). 
10. Ge + 2HF, = СеЕ; + HT (200° C, р), 

Ge + H2S = GeS + H2 (600—800° C). 
11. 3Ge + 4МН: = Ge3Nq + 6H2 (650—700° C). 
12. Ge + CO, = GeO + CO (700—900° C). 
13. 3Ge + 2SO2 = 2GeO2 + GeS. (выше 500° С). 


239. GenHan+2 — ПОЛИГЕРМАНЫ 


Германоводороды (n = | + 5). Бесцветный газ (и = 1), бесцветные жидкости 
(n = 2+ 5). Термически неустойчивые. Реагируют с водой, кислородом. Ниже 
приведены реакции для СеНа, свойства остальных германов аналогичны. По- 
лучение см. 238°, 240'?, 243°. 


СеНа: М, = 76,64; p = 3,420 г/л (н.у.); ш = -165,8° С; кип = -88,5° С. 
СеНе М, = 151,27; dey = 1,98; ton = -109° С; tenn = +30° С. 
GesHs: М, =.225,89; day = 2,2; tr = -105,6° С; вип = +110,7° С. 
GesHio: М, = 300,52; {ина = +177° С. 

Се: М, = 375,15; {киа = +235° С. 


GeHg + 4$ = Се5. + 2H2S. 
GeH, + 4AgNOs = AgsGet + 4HNO3. 


240. GeO. — ОКСИД TEPMAHHA(IV) 


1. GeH4 = Ge + 2H) (220—-350° C). 
2. GeH4 + 2H20 (rop.) = СеОз$ + 4Hef. 

3. СеН.4 + 202 = GeO2 + 2H20 (выше 200° С). 
4. 

5. 


Белый, существует в двух полиморфных модификациях (а-тетрагональная, 
В-тригональная) и в аморфной (стекловидной) форме. Прокаленные а-модифи- 
кация и аморфная форма химически пассивны; приведенные ниже реакции 
относятся к В-модификации. Плохо реагирует с водой. Из раствора осаждается 
гидрат mGeQ2- пН2О, весьма реакционноспособный. Проявляет амфотерные 
свойства; реагирует с кислотами, щелочами, оксидами щелочных и щелочнозе- 
мельных металлов. Получение см. 2382'°, 2392.3, 241“, 243"? 24528. 

М; = 104,61; @4= 6,239 (а), 4,703 (В), 3,637 (аморфн.); 

t(a—> B) = 1033°C; ш=1116?С; А, = 0,43, 1,09%. 
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1. mGeO, -nH,0 = mGeO2 + ИНО (380° C). 
2. GeO) + H20 —? HrGeOsq, 
HGeO; + Н2О ——? HGeOj+ H30°; pK = 8,73, 
HGeO;+ H.0 = GeO} + НзО*; pX, = 12,72. 
3. GeO + 4HCl (конц.) = GeCl, + 2H20 (170—180° C, p), 
GeO, + 4НСк = GeCla + 2H20 (450—500° С). 


4 GeO: + 2МаОН (15—20%-ii, гор.) = NaxGeOs + H20, 
GeO? + 2МаОН (>20%-й) + 2H20 = NaJGe(OH).). 


5. GeO. + 4НЕ (конц. = GeF4t + 2H20. 
6. GeO, + 2H2S = GeS; + 2Н2О (160—800° С). 
7. GeO, + 6HF (конц.) + 2МС! = М{СеЕу + 2HC1+ 2Н20 (МЕК, 'зВа). 
8. GeO + Ма?СОз = МаСеО; + CO2 (1200° С), 
GeO, MONO’, MrGeOs, McGe207, М«бе0. (M = Li, Na, K). 
9. GeO, + MO = MGeO3 (1200° С; М = Mg, Ca, Sr, Ва). 
10. GeO. + 2H2 = Ge + 2H20 (600—650° C), 
GeO? + С (кокс) = Ge + СО} (500-—600° С, в атмосфере H2). 
11. GeO2 + Н(РН.О)) [конц] + Н2О = Ge(OH)2+ + H2(PHOs) [100° С]. 


12. GeO2 + Ма[ВНА + СНзСООН (конц.) + Н2О = GeHst + BCOH)s+ + 
+ Na(CHsCOO). 


13. GeO? (аморфн.) — a-GeO, (350—380° С, р, в воде). 
241. МаСеОз — ГЕРМАНАТ НАТРИЯ 


Белый, термически устойчивый, плавится без разложения. Хорошо растворя- 
ется в воде (гидролиз по аниону). Разлагается кислотами, в концентрирован- 
ных щелочах меняет состав аниона. Получение см. 238°, 240** 


М, = 166,59; 4=3,31; tan = 1070°C; ke = 23,6, 49.2. 


1. Na2GeO; - 7Н2О = Na2zGeO3 + 7H20 (300° C). 
2. NazGeOs (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20)4]" + GeO?, 

Се0?-+ Н2О <— HGeO;+ OH; pK, = 1,28. 
3. NazGeO; + 6HCI (конц.) = Ма2[СеС\;] + 3H20. 


4. NazGeO3 + 2HNO3 (разб.) = GeO2t + 2NaNO; + H20. 
5. Ма2ОеО: + 3H20 (хол.) = Na2[Ge(OH).] (в конц. МаОН). 


242. GeCh, — ХЛОРИД ГЕРМАНИЯ(ПЙ) 


Белый мономер, устойчив только в диоксановом растворе. Легко переходит 
в желтый полимер (GeCl2)n, нелетучий, термически неустойчивый. Реагиру- 


етс водой, кислотами, щелочами. Окисляется кислородом. Получение см. 
243°, 2447. 
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М, = 143,52. 


1. 2СеСЬ = GeCl, + Ge (75—460° С). 
2. GeCl, + 2Н2О = @е(ОН)з4 + 2HCI. 

3. GeCh + НС = GeHCls, (или Нес] [40° С]. 
4. СеСЬ + 2HNOs (конц. гор.) = GeO2t + 2NO2? + 2НС.. 

5. GeCl, + 2МаОН (pa36.) = бе(ОН);$ + 2NaCl. 

6. 2GeCl, + О; = GeO; + GeCls (60—70° С). 
7. GeCh + Hq = GeSt + 2HCI (в конц. НС]. 


243. СеСм — ХЛОРИД TEPMAHHA(IV) 


Бесцветная жидкость, кипит без разложения. Неустойчив во влажном воздухе 
(«дымит»). Гидролизуется водой. Реагирует с концентрированной хлороводо- 
родной кислотой (при перемешивании), щелочами. Вступает в реакции обмена 


и комплексообразования. Получение см. 238°’, 240°, 242-6. 
М, = 214,42: d= 1,880: {и = —49,5° С; ви = +83,1° С. 


1. GeCt, + 2H20 = GeO2t + 4HCI. 

2. GeCl, + 2HCI (konu.) —— H.[GeCls]. 

3. GeCl + 4NaOH (разб.) = бе. + 4NaCl + 2H,0. 

4. GeCl, + 2Нз5% = GeS2t + 4HCI (в конц. HC). 
5. GeCl, + 2H2 = Ge + 4НС (700° C). 
6. GeCl, + H(PH20,) + H20 = СеСЬ + HAPHOs) + 2HCI (в конц. HCI). 
7. GeClaay + 2МА = М/Сесы] (M = Rb, Cs). 
8. GeCl, + ЩАША = GeHy? + LiCl + АСЬ (в эфире). 


244. GS — СУЛЬФИД ГЕРМАНИЯ(П) 


Серо-черный с красным оттенком, устойчив на воздухе, плавится без разложе- 
ния. Не растворяется в воде. В прокаленном виде химически пассивен. Реаги- 
рует с кислотами, щелочами, кислородом. Переводится в раствор полисульфи- 
дом аммония. Получение см. 238", 2427, 245% 5. 


М; = 104,68; 4=4,01; = 655°°С; ПР =3,0.10%. 


1. GeSq + Н2О =>? (Ge)? + HS’ + ОН- (практически не идет). 
2. GeS + 2НС (конц.) = СеСЬ + H2ST. 

3. GeS + 2HI (конц.) = Gelzt + Н251 (80° С, в жидк. СНСЬ). 
4. GeS + 10HNOs (конц., гор.) = СбеОз$ + H2SO, + 10МО:1 + 4Н2О. 

5. GeS + 2NaOH (разб.) = Ge(OH)2t + NaS (кип.). 
6. GeS + 20; = GeO, + SO, (800—1000° С). 
7. GeS + (NH4)2(S,) = (NH4)2[GeS3] + (n — 2)S¥. 


245. Се; — СУЛЬФИД ГЕРМАНИЯСЦУ) 


Белый, в расплаве — темный, летуч в вакууме. Гидролизуется водой. Реагирует 
с кислотами, щелочами. Окисляется кислородом, восстанавливается водоро- 
дом. Переводится в раствор сульфидами щелочных металлов. Получение см. 
238°, 239°, 2408, 243°. 


М, = 136,74; d= 2,94; tan = 825° С. 

1. GeS2 +2Н:0 —* > 00:4 + 2H,ST (кип.). 
>. Себ; + 16НМО; (конц.) = GeOrd + 2Н:8 04 + 16МО21 + 6H20. 
3. 3GeS2 + 6NaOH (конц.) = Ма [Се(ОН)4] + 2Ма[Се$:]. 
4. GeS2 + H2 = GeS + H2S (350—400° С). 
5. GeS; + НФН.О) + H20 = GeSd + НхРНО) + H2ST (в конц. HCI). 
6. GeS2 + 30; = GeO, + 250, (1000° С). 
7. GeS, + NaS (коиц.) = Na{GeSs], 

Себ: №» Nas{GeSs}, Nac{Ge2S7], Ма4[Се54] (400° С). 
ОЛОВО 


246. Sn — ОЛОВО 


Серебристо-белый очень мягкий металл, тягучий при комнатной температуре 
(В-модификация, белое олово). Ниже +13,2° С рассыпается в серый порошок 
(а-модификация, серое олово). Низкоплавкий, высококипящий. Не реагирует 
с водой, гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства; реагирует с 
кислотами, концентрированными щелочами. Окисляется галогенами, кислоро- 
дом, халькогенами. Получение см. 247°, 249%, 25010, 252% 17. 


М, = 118,710; d = 5,75 (a), 7,31 (В); 
tan = 231,9681° C; tenn = 2620° С. 
1. Sn + ЗНС (конц.) —— > HfSnCls] + Hof, 
Sn + 2HClg = $пСЬ + He (150—250° С). 
2. Sn + 2H2SO, (конц.) —" $1504 + 50:1 +2Н20 — [примесь Sn(SO,))]. 
3. Sn + 4HNOs (конц.) = $пО2$ + 4NO,f + 2Н2О (кип.), 


5Sn + 12HNOs (разб.) —> 5Sn(NOs):+N2t+6H20 — (примесь МО), 
4Sn + 10НМО; (оч. разб.) ——> 4Sn(NOs)2 + МНАМО; + ЗН.О. 
4. Sn + МаОН (конц., хол.) + 2HxO —* Na{Sn(OH),] + Hof. 
Sn + 2NaOH (конц.) + 4Н2О = Na2[Sn(OH).] + 2H2t (кип.). 
3$п + 4НМО; (конц.) + 18НС! (конц.) = 3H2{SnCl + 4МОТ + 8Н2О. 
Sn + O2 = $пО) (200° С, сжигание на воздухе). 
Sn + 2Е, = SnE, (ao 100° С, Е = Е; комн., Е = Cl, Br), 
$п += $16 (кип. в разб. НС), 
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зам 


Sn + 21, = $14 (кип. в жидк. СС). 


9. Sn+E=SnE (900° С; Е = $, Se, Te), 
Sn + 2$ = $152 (430—440° С, в присутствии МН4С]. 
10. Sn (порошок) + CuSO«p) = SnSO, + Сиф (в разб. Н2$О4). 


247. Sn0 —ОКСИД ОЛОВА 


Темно-синий (почти черный), при умеренном нагревании разлагается, при 
дальнейшем нагревании продукты разложения вновь образуют SnO, устойчи- 
вый в жидком и газообразиом состояниях. Не реагирует с водой, разбавленны- 
ми щелочами, гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства; реагирует 
с кислотами, концентрированными щелочами. Окисляется на воздухе при 
слабом нагревании. Получение см. 248°, 249'-*, 252°. 


М, = 134,71; d= 6,25; tar = 1040° С; {ии = 1425° С. 
2SnO = $пО; + Sn (400° C). 


1. 

2. $пО + 4H.0 — [Sn(H20);]"* + 20H’; рПР” = 26,80. 

3. SnO + ЗНС! (конц.) = H[SnCts] + Н2О. 

4. SnO + NaOH (конц.) + НО =? Ма[5п(ОН)}| (комн.), 
SnO + 2МаОН = Na2SnO: + Н2О (400° С). 

5. 2SnO + О) (воздух) = 2SnO2 (выше 220° С). 

6. SnO + 2HF (конц.) = SnF, + НО (60° С). 

7. SnO + MO =(MSn)O2 (1000° C; M = Ca, Sr, Ba). 


248. Sn02-— ОКСИД OJIOBA(IV) 


Касситернт. Белый, плавится и кипит без разложения. Из раствора кристалли- 
зуется гидрат SnO2 - иН2О (1 <л< 2, а-модификация), при стоянии под раство- 
ром переходит в химически пассивную В-модификацию (п <1); соединения 
стехиометрического состава Sn(OH), и H2SnO3 не выделены. Все указанные 
ниже реакции относятся к а-ЗпО) - иН2О. Не реагирует с водой, разбавленными 
кислотами и щелочами. Проявляет амфотерные свойства; реагирует с концент- 
рированными кислотами и щелочами. Восстанавливается водородом, углеро- 


дом, оловом. Получение см. 246°, 247" 5, 2515457, 2531. 2.5.6, 


М, = 150,71; d@=7,00; tan = 1630° С; — tenn = 2500° С. 
SnO, . nH,0 = SnO2 + НО (600° С). 


|. 
2. $пОхо + 8Н2О <— [Sn(H.0)]* + 40H’; рПР? = 57,32. 

3. SnO2 + 6HCI (конц.) = На5пС& + 2Н.О. 

4. SnO2z + 2Н:504 (разб., гор.) —> Sn(SO,)2 + 2H20. 

5. $пО; + 2NaOH (конц.) + 2H20 = Ма{$п(ОН)] (60—70° С). 
6. SnO,+2NaOH = Na2SnO; + НО (350—400° С). 
7. SnOz + 2M,0 = М45пО4 (500° С; М = Ма, К). 


8. ЗпО) + 2H2 = Sn + 2Н2О {500—600° С), 


ЗпО) + 2С (кокс) = Sn + 2CO (800—900° С). 
9. ЗпО) + Sn = 2510 (1000—1100° С). 
10. SnO. + 2KNCS = SnS + 2CO + М. + K2S (450° С). 
11. SnOz + 2Na,CO; + 4$ = Ма2[5 1$] + Na2SO4 + 2CO (400—500° С). 


249. 5(ОН): — ГИДРОКСИД ОЛОВА(П) 


Белый, при слабом нагревании разлагается. Практически не растворяется в 
воде. Из раствора осаждается гидрат mSnO - пПН?О, соединение стехиометри- 
ческого состава не выделено. Проявляет амфотерные свойства; реагирует с 
кислотами, щелочами. Сильный восстановитель в щелочной среде. Получение 
см. 251% 6.7, 2525.6. 


М; = 152,72. 


1. Sn(OH)2 = SnO + НО (60—120° С, в атмосфере Н}). 
2. Sn(OH)x + ЗН2О <— [Sn(H20);}** + 20H; рПР® = 26,26, 


Sn(OH)x + 2H20 <— [Sn(OH);} + НзО*; рПР?5 = 14,43. 

3. Sn(OH), + ЗНС! (конц.) = H[SnCls} + 2Н.О. 

4. Sn(OH)2 + NaOH (конц.) = Na[Sn(OH)s], 
2Na{Sn(OH)s]g) ——> $п$ + Na[Sn(OH)s] (коми ), 
Na(Sn(OH)s3]~) = NaOH + SnO¢ + НО (кип., в атмосфере М2), 


электролиз 


2Ма[$п(ОН)з\ш ————> 25814 (катод) + O27 (анод) + 2МаОН + 2Н.О. 
5. Sn(OH): + 2МаОН (конц.) + ЗН2О + №Н. . Н2О = Ма$п(ОН)4 + 

+ 2(NH; - НО). 
6. 3Sn(OH)2 + 12МаОН (конц.) + 2Bi(NO3)s = 3Na2[Sn(OH)s] + 2814 + 6NaNO3. 
7. 3Sn(OH): + 8КОН (конц.) + 8H20 + 2K2CrO, = ЗК $п(ОН)4] + 

+ 2K;3[Cr(OH),]. 


250. $150 — СУЛЬФАТ ОЛОВА(П) 


Белый, при нагревании разлагается без плавления. Растворяется в холодной 
воде, при стоянии раствора выпадает осадок. Устойчив в подкисленном рас- 
творе. Разлагается кипящей водой. Реагирует с концентрированной хлорово- 
дородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель. 
Получение см. 246% '. 


М, = 214,77; ks = 18,80%. 
1. SnSO, = SnO + SO; —— $пО, + SO, (выше 360° С). 
2. 5п5О. - ЗН.О = SnSO, + ЗН2О (40° С, вак., над Р4О\о). 
3. SnSO, (разб.) + НО = [$п(Н20)$04, 


TSn(H20)SO4] + 13H;0 —> [Sns(OH)4J* + Зин + 7802-+ 10H30°. 
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4. SnSO, (разб.) + 2Н2О = Sn(OH)2+ + H2SO« (кип.). 
5. SnSO, + ЗНС! (конц.) = H[SnCls}] + Н2$О4. 
6. SnSO, + 2МаОН (разб.) = $п(ОН);:% + Na2SO,, 
SnSO, + 3NaOH (конц.) = Na[Sn(OH)s3] + Na2SO«. 
7. $1504 + 2(NHs3 . НгО) конц.] = Sn(OH)2+ + (МН4):5 04. 
8. 451504 + О; + 4H20 —® 25104 + $п23О«ОН);1% + 3H2SO.. 
9. 5SnSOx + 30HCI (конц.) + 2KMnO, = SH2{SnCle] + 2MnSO, + К2$ 04 + 
+ 2Н25 04 + 8Н.О. 


10. 25150. + 2Н:0 ТР, 251п} (катод) + Ort (анод) + 2H2SO.. 
251. $804) — СУЛЬФАТ OJIOBA(IV) 


Белый, при нагреванни разлагается без плавления. Растворяется в подкислен- 
ной воде, разлагается в кипящей воде. Реагирует с концентрированной хлоро- 
водородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 248*, 253°. 


М, = 310,83; @ = 4,5 (кр.). 


1. Sn(SO,)2 = SnO2 + 280% (150-——200° С). 
2. Sn(SO4)2 . 2Н20$ <? $п1($04): (насыщ.) +2H,0 (комн. в разб. Н2$О.4), 
Sn(SO,)2 . 2Н2О = $18 ОхОН)? + Н2$О4. (выше 50° С). 
Sn(SO,)2 (разб.) + nH2O = [бп(Н:0), ($04) + $02- (в разб. Н2$О.). 
Sn(SO4)2 + 2H2O = SnO2t + 2H2SO0,4 (кип.). 


Sn(SO,)2 + бНСЁЕ(конц.) = Н{$пС14] + 2Н:$04. 

$п($04)› + 4NaOH (разб.) = SnO24 + 2Na2SO, + 2H20, 
Sn(SO4)2 + 6NaOH (конц.) = Na2[Sn(OH),] + 2NaSO.. 

7. $104): + 4(NH3 - H20) [конц.] = SnO2+ + 20NH4)2S0,4 + 2H20. 


252. SnCl, — ХЛОРИД ОЛОВА(!) 


AAP 


Белый, плавится и кипит без разложения. При стоянии на воздухе гидролизу- 
ется влагой и окисляется Оз. Хорошо растворяется в малом количестве воды, 
при разбавлении раствора выпадает осадок. Кристаллогидрат SnCl2 - 2Н2О 
имеет строение [Sn(H20)Cl] - Н2О («оловянная соль»). Реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Сильный восстановитель, слабый окислитель. Обычно для 
реакций в растворе берут H[SnCls] — продукт химического растворения SnCh, 
в концентрированной хлороводородной кнслоте. Получение см. 246'. 


М, = 189,62; d= 3,95; tna = 247° С; 
tenn = 652° С; ks = 269,809. 
1. SnCl, - 2H20 = Sn{(H20)Ch] + НО (80° C), 
Зп С. - 2H20 = SnCl, + 2H20 (130—135° С, ток сухого НС]. 


2. ЗпСЬ (конц.) + Н2О = [$п(Н2О)СЫ, 
7 п(Н2О)СЫ + 13H,O — [Sns(OH)s]”* + [бп«(ОН)в* + 14СГ + 10Н3О*. 
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SnCh (конц.) + Н2О = $пСКОН) + НС! (разбавление). 
$пСЬ + НСКконц.) = Н(5пСЪ]. 

SnCl, + 2МаОН (разб.) = $и(ОН)з4 + 2NaCl, 

SnCh + ЗМаОН (конц.) = Na[Sn(OH)s] + 2NaCl. 

6. SnCl, + 2(NHs- НО) [конц.] = Sn(OH)2+ + 2NHACI. 

7. SnCl, + О; (воздух) + 2H20 (влага) — "+ 2SnCl, + 4SnCl(OH). 

8. SnCh (конц.) + Н2$ (насыщ.) = $184 + 2НС1. 
9 

1 

1 


seed 


. SnClz + Ма2СО; = SnO + 2NaCl + CO2 (750—900° С, в атмосфере Nz). 
0. ЗпСЬ + 4НС! (конц.) + Br. = HoSnCk] + 2НВг (примесь H2[SnBrg)). 
1. 5SnChk + 26HCI (конц.) + 2КМпО: = 5Н{Зп СВ] +2МпС + 2КС! + 8Н2О, 
3$1С1. + 20HCI (конц.) + K2Cr207 = ЗН и СЫ] + 2СгСЬ + 7Н2О + 2КС1. 
12. SnCl, + 2HCI (конц.) + 2ЕеСЬ = HafSnCl] + 2ЕеСЬ. 
13. $1 СЁ + 4HCI (конц.) + 2AgNOs = H2{SnClsJ + 2А84 + 2НМО:. 


14. За СЬ (конц.) + MCI (конц.) = Мп СЪ] (М = Na, К). 
15. За СЬ + СЁ = SnCl, (комн.). 
16. SnCl, + М = MCh + Sn (200—300° С; М = Mg, Zn), 

З$п1СЬ + 2Al = 2АСЬ + 35п (250—300° С). 


17. SnClag) РР Sn¥ (катод) + Cl: (анод). 


253. ЗС и — ХЛОРИД OJIOBA(IV) 


Бесцветная маслообразная жидкость («оловянное масло»), кипит без разложе- 
ния. Неустойчив во влажном воздухе («дымит»). Апротонный растворитель; 
хорошо растворяет фосфор, серу, нод, трииодид мышьяка, иодид олова(ГУ). 
Реагирует с водой, кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Обычно для 
реакций в растворе берется в виде Нз[$пС!4. Получение см. 2467, 252" 15. 


М, = 260,52; d= 2.226209. tan = -33° С; tenn = +114,1° С. 
1. SnCl,- 5Н2О$ =>? SnCl, (насыщ.) + 5H20 (19—56° С, в конц. НС), 


SnCl, - 5Н2О = $пО) + 4НС + Н2О (выше 200° С), 
ЗпСИ . 5H20 + 5$ СЬОц = SnCl, + 580) + 10HCI (кип.). 
2. ЗпСЫ + 2H20 = $1034 + 4НС (примесь Н2[$п С). 
3. SnCl4 + 2HCI (конц.) = Н2[$пС!5)). 
4. $пСИ + 2Н;50. (конц.) = $1($04): + 4HCIF (кип.). 
5. SnCl, + 4МаОН (разб.) = $1024 + 4NaCl + 2H20, 


SnCl, + 6NaOH (конц.) = Na{Sn(OH}] + 4NaCl. 
6. SnCl, + 4(NHs - H20) [конц.] = $пО2$ + 4NH,Cl + 2Н.О. 
7. ЗпСИ + 4НЕ = SnF, + 4HC! (130—220° С). 
8. SnCl4 + 2MCI (конц.) = М2 51 СЯ (М=К*, МН»): 
9. SnChaay + ClO = 2Cl, + $пСЬО. 
10. SnCl, - 5H20 + SN20s) =Sn(NOs)4 + 4НС + 6HNOs. 
11. SnCl, + Lif[AlH,} = SnH,f + LiCl + AICIs (-20° С, в эфире). 
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254. SnS — СУЛЬФИД ОЛОВА(Н) 


Герценбергит. Коричневый и темно-серый, мягкий. Возгоняется при нагрева. 
нии в потоке Но. Не растворяется в воде. Не реагирует с гидратом аммиака 
сульфидами щелочных металлов. Разлагается кислотами, щелочами. Перево, 
дится в раствор действием полисульфида аммония. Получение см. 246°, 248 
252", 255. 


М, = 150,78;  d=5,1; tin =880°C; — рПР? = 27,52. 
SnS + ЗНС! (конц.) = H[SnCls] + H2ST. 
SnS + 10НМО; (конц.) = $пО2ф + 10МО-Т + H2SO, + 4H20. 


SnS + 3NaOH (конц.) —~—> Na[Sn(OH)s] + Ма;5. 
SnS + (NH,)2(S») = (NH4)2{SnS3] + (n ~ 2)$%. 
SnS + 20, = $пО; + SO2 (700—800° С). 


wre nr 


255. $15) — СУЛЬФИД ОЛОВАПУ) 


Желтый, мягкий, жирный на ощупь как графит («сусальное золото»). Устойчив 
на воздухе, при нагревании темнеет и разлагается. Не растворяется в воде. 
Образует коричневый кристаллогидрат SnS2 - 2Н2О. Не реагирует с разбавлен- 
ными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Разлагается в концентриро- 
ванной хлороводородной кислоте. Переводится в раствор концентрированны- 
ми щелочами, сульфидами щелочных металлов, гидросульфидом аммония. 
Получение см. 246°, 256°, 


М, = 182,84; 4=4,5;  рПРР= 57,64. 


1. $18) = $18 + $ (500—600° С). 
2. $152 + ЗНС (конц.) = H[SnCls] + Н2$Т + $$. 
3. 3SnS2 + 6NaOH (конц.) = 2Na2[SnS3] + Na2{[Sn(OH)s]. 
4. SnS2 + Ма25 (разб.) = Na2[SnS3], SnS2 + 2Ма2$ (конц.) = Ма4[$1$4]. 
5. 25152 + 3NH4HS (конц.) + ЗОН: - НО) [конц.] = (NH4)2[SnS3] + 
+ (МН.)45 п $4] + 3H20. 
6. $15) + 302 = SnO2 + 2SO, (600—800° С). 


256. H2{SnCl] — FEKCAXJIOPOCTAHHAT(IV) ВОДОРОДА 


Белый (в виде кристаллогидрата), гигроскопичный. Неустойчив во влажном 
воздухе и при слабом нагревании. Растворяется в воде, сильная кислота, 
протекает частичная акватация аниона. Устойчив в концентрированной хло- 
роводородной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака, сероводо- 
родом. Восстанавливается оловом. Получение см. 246°, 2487, 252. И 2533, 


М, = 333,14; 4=1,925 (кр.); tan = 19,2° С (кр.). 


1. H2[SnClg} - 6Н2О = SnCl, - 5Н2О + 2HCI + НО (25—30° С). 
2. Haf{SnCle] + 2Н2О = 2НзО* + [$1 С”, 
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[бп Св] + НО <= [ба(Н2О)СЬ + СГ. 

3. H2[SnClg] (конц.) + 2МаОН (разб.) = Na2[SnCls] + но, 
Na2[SnClg] + 6NaOH (конц.) = Ма[5п(ОН)] + 6NaCl. 

4. Нос (конц.) + 20\Нз - НО) [разб.] = (NH4)_{SnCle + 2H20, 
(NHa)2{SnCle] + 4(NHs - H20) [конц.] = $1024 + 6NHACI + 2H20. 

§. H2[SnCl] + 2H2Sq = SnS2t + 4HCl. 


6. H2[SnCl6] + Sn =>? 2H[SnCt5). 


257. Na2Sm(OH)6| — TEKCATHAPOKCOCTAHHAT(IV) НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Умеренно растворяется в воде, раство- 
римость понижается с ростом температуры. Кристаллогидратов ие образу- 
ет. Реагирует с кислотами. Вступает в реакции обмена. Получение см. 246’, 
248°, 249%". 


M, = 266,73; К, = 61,3059, 500%. 

1. Ма2[$п(ОН4 = Ма2$пОз + 3H20 (140° С), 

3Na2SnO3 = ЗМа20 + 3SnO2 (900° С). 
2. Na2{Sn(OH).] (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20),]"* + [Sn(OH)<]”. 
3. Na2[Sn(OH)s] + 2HCI (pa36.) = $пО2$ + 2NaCl + 4Н.О. 
4. Na2[Sn(OH)] + CO, = S$nO2t + Ма2СО: + 3H20. 
5. Na2[Sn(OH)s] + M(NOs)2 = М[бп(ОН)& + 2NaNOs (M = Ca, Sr, Ba). 
СВИНЕЦ 


258. Pb — СВИНЕЦ 


Серый с голубым оттенком, тяжелый, очень мягкий, ковкий пластичный ме- 
талл. Низкоплавкий, иа воздухе покрывается устойчивой оксидной пленкой. 
Малореакционноспособный; пассивируется в воде, хлороводородной кислоте, 
разбавленной серной кислоте, концентрированной азотной кислоте. Не реаги- 
рует с гидратом аммиака. Слабый восстановитель; переводится в раствор 
концентрированной серной кислотой, разбавленной азотной кислотой; окис- 
ляется кислородом, галогенами, халькогенами. Получение см. 264, 265', 
266°, 269°". 


М, = 207,2; d= 11,337; tan = 327,502° С; than = 1745° С. 
1. Pb + 3H2SO, (> 80%) = Pb(HSO,)2 + $021 + 2H20 (30—50° С), 
Pb + 2H2SO, (конц.) = РЗ О + $021 + 2H20 (кип.). 
2. ЗРЬ + 8HNO; (разб., гор.) = 3Pb(NOs), + 2МОТ + 4Н.О. 
Pb + 2МаОН (конц.) + 2Н.О —* + Na,[Pb(OH),] + Hor. 


4. 2Pb + О; = 2PbO (выше 600° С). 
ЗРЬ + 202 = (Pb!! Pb’ )o, (400—500° С). 
5. Pb +E2=PbE2 (200—300° С; Е = F, Cl, Br, 1), 
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Pb + 2Е; = PoF« (400—500° С). 


6. Pb + 2HF = PbF, + H2 (160° C). 
Pb + E = PbE (800—1200° С; Е = 5, Se, Te). 


8. 2Pb (порошок) + 2Н2О + 0; —*—> 2Pb(OH)24, 
2Pb + Н2О + O02 + СО, —+—> Pb2CO,(OH)24. 


2 


259. PhO — ОКСИД СВИНЦА(П) 


Красный (низкотемпературная а-модификация, глёт) или желтый (высокотем- 
пературиая В-модификация, массикот). Термически устойчивый. Очень плохо 
реагирует с водой, гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства, реаги- 
рует с кислотами и щелочами. Окисляется кислородом, восстанавливается 
водородом и монооксидом углерода. Получение см. 262", 263', 264'' 18, 269*. 


М, = 223,20; 4=9,13 (a), 9,45 (В); tan = 886° С; tenn = 1535° С; 
t (a В) = 488° С; К, = 0,279 (а), 0,513 (В). 


1. PbOg + 4H2.0 == [Pb(H:0)3}"* +20H’; рПР® = 15,42. 
2. PbO + 2HCI (разб.) = РЬС$ + НО, 

PbO + 2HNOs (разб.) = Pb(NO3): + H20. 
3. PbO + H20 (rop.) + 2МаОН (конц.) = Na2{Pb(OH),], 


PbO + 2NaOH = (Na2Pb)O2 + Н:О (400° C). 
4. 2PbO +CO2.+H.0 —+ > Pb:CO;(OH)24. 
5. 6PbO + О; = 2(Pb!' Pb’ 0, (445—480° C). 
6. 2PbO + 4CaCOs + О; = 2(Ca2Pb)O,4 (оранж.) + 2СО, (800° C). 
7. 2PbO + Ca(ClO), = 2PbO21 + CaCh (B pa36. NaOH). 
8. PbO + TiO2 = (TiPb)Os (желт.) [выше 400° С]. 
9. PbO +H, = Pb + НО (200—350° С), 

PbO + CO = Pb + CO, (300—400° C). 
10. РЬО + MCN = Pb + MOCN (400—500° С; М = Na, К). 


11. PbO + HO + C(NH2).0 = PbCOst + 2NHst 
(180° C, р, в разб. CH3COOH). 
электролиз 


12. PbO + ЗН2О + 2МаОН —————> Н.)1 (катод) + Na2[Pb(OH).]. 


260. PhO: — ОКСИД СВИНЦАСУ) 


Платтнерит. Темно-коричневый, тяжелый, при слабом нагревании разлагается 
без плавления. Не реагирует с водой. Из раствора осаждается гидрат mPbO2 . 
пН2О. Не реагирует с разбавленными кислотами и щелочами, гидратом аммиа- 
ка. Разлагается концентрированными кислотамн, медленно переводится в рас- 
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твор концентрированными щелочами при кипячении, Сильный окислитель B 
кислотной и щелочной среде. Получение см. 259’, 261°, 267°", 27m". 


M, = 239,20; d= 9,375. 
1. 5PbO, =(Pb!!Pb'’)O, + 2PbO (290—420° С), 
2РЬО) = 2РЬО + O2 (600° С). 

2. PbOx + 2Н:О —> Pb!’ +40Н`; рПР? = 65,52. 
3. 2РЬО; + 10НСк —^+ H2[PbCk] + РЫСЬ + 4НО (0°С), 


PbO, + 4HCI (конц., гор.) = РЫСЬ + Cht + 2H20. 
4. PbO. + 2H2SO, (коиц., хол.) = Pb(SO,)2 + 2H20, 
2PbO, + 2H2SO« (конц., гор.) = 2Р6$О4$ + O2t + 2H20. 


5. 3Pb0, =(РЫНРЫ\) 044 + Ort (335—375° С, р, в разб. NaOH), 
PbO, = 2МаОН (конц.) + 2Н2О = Ма{РЬ(ОН)] (кип.). 

6. 2PbO2 + 4КО; = 2K2Pb0s (желт.) + 302 (400—500° С). 

7. PbO: + 2S = PbS + SO, (400° C), 
PbO? (влажн.) + 2H2S¢) —+—> PbS + S + 2Н.О. 

8. PbO: (влажн.) + SO, — >» PbSO, (комн.). 


9. РЬО; + Pb + 2H2SO, (конц. гор.} = 2Р6$ 04$ + 2H20. 

10. PbO. + 4HNO; (разб.) + 2KI = Pb(NOs)2 + 15$ + 2Н2О + 2KNOs, 
PbO? + 2НМО; (разб.) + Н2О; (конц.) = Po(NOs)2 + Ort + 2Н2О. 

11. 5РЬО;: + 6HNOs (разб.) + 2Ми(МО:); = 5РЬ(МОз) + 2НМпО. + 2Н.О, 
PbO2 + 8НМО; (разб.) + 2FeO = Pb(NO3)2 + 2Fe(NO3); + 4H20. 


12. 3PbO2 + 2Na3[Cr(OH).] + 4NaOH (конц.) = 3Na2[Pb(OH)4] + 2Na2xCrO, + 
+ 2H,0. 


261. (РЫ'РЬ “04 — ОКСИД СВИНЦАЦУ)ДИСВИНЦА(И) 


Двойной оксид, сурик. Оранжево-красный. При сильном нагревании разлага- 
ется, плавится только под избыточным давлением Оз. Не реагирует с водой, 
гидратом аммиака. Разлагается концентрированными кислотами и щелочами. 
Сильный окислитель. Получение см. 258*, 259°, 260°, 263°, 271°. 


М, = 685,60; 4=9,07; м = 830°C (р). 

. 2(Pb}Pb'” )О ,= 6РЬО + О, (выше 550° С). 
‚ (Poy Pb!’ Ок, + 8Н:О <— 2[Pb(H20)s}” + Pb!’ + 40H’; рПР! = 50,28. 

. (Po! Pb!’ 0, + НС! (конц., гор.) = 3PbCht + Ct + 4H20. 

. (Pb! Pb!’ yO, + 4HNOs (разб.) = PbO2t + 2Pb(NOs)2 + 2H20. 


‚ (Pb! Pb'Y О + 6NaOH (конц.) + 4H20 (rop.) = 2Na2[Pb(OH)s] + 
+ Nax[Pb(OH)«). 


(Pb}'Pb'Y )O,+ 8HNOs (pa36.) +2KI = 3Pb(NO3): + 15$ + 4H2O + 2KNO3. 
(Pb}! Pb'Y )O,+ 6HNOs (разб.) +. H:O2 (конц.) = 3Pb(NOs)2 + O2t + 4Н.О. 


mh wN 


2 = 


131 


262. POH): — ГИДРОКСИД СВИНЦА(И) 


Белый, при слабом нагревании разлагается. Не растворяется в воде. Не реаги- 
рует с гидратом аммиака, кислородом. Проявляет амфотерные свойства, реа- 
гирует с кислотами и щелочами. Поглощает СО) из воздуха. Слабый восстано- 
витель. Получение см. 258°, 264°’, 266°. 
M, = 241,21. 

1. Pb(OH)2 = PbO + НО (100—145° С). 
2. РЫОН)жь + ЗН2О <= [Pb(H20);3]”* + 20Н; рПР?° = 15,26, 

Pb(OH)2q) + 2Н2О =—? [Pb(OH)s] + НзО*; рПР?5 = 19,92. 
3. Pb(OH): + 2HCI (pa36.) = РЫСЬ + 2H20, 

Pb(OH)) (суспензия) + H2SO« (разб.) = PbSO«t + 2Н2О, 


Pb(OH)2 + 2НМО; (pa36.) = Pb(NOs); + 2H,0. 
4. Pb(OH), + 2NaOH (конц.) = Ма РОН), 


Ма РЫ(ОН)4)® = PbO! + 2NaOH + НО (кип.). 
5. 2Pb(OH): (суспензия) + СО; = РЫСОх(ОН)»{ +H20. 
6. РЫОН); + H202 (конц. = PbO») + 2H,0 (в разб. NaOH). 
7. 2Pb(OH)2 + Са(СЮ); = 2PbO.W + CaCl, + 2H20 (в разб. NaOH). 


263. РЬСОз — КАРБОНАТ СВИНЦА(П) 


Церуссит. Белый, при слабом нагревании разлагается. Не растворяется в 
холодной воде. Не реагирует с гидратом аммиака. Разлагается кипящей водой, 
кислотами, щелочами. Переводится в раствор действием СО. Окисляется 
кислородом. Получение см. 259'', 264'5; 2657. 


М, = 267,21; 4=6,55; рПР»= 13,44. 


1. PbCO;= PbO + CO, (выше 315° С). 
2. 2PbCO; + Н2О = РЬ›СО»(ОН)} [или Pb3(CO3)2(OH),] + CO2T (кип.). 
3. РЬСО: + 2HCI (разб.) = РЫСЬ} + Н2О + СО.Т. 
4. 2PbCO3 + 2МаОН (разб.) = Pb2CO3(OH)2 + Na2COs, 
PbCO; + 4NaOH (конц.) = Na2[Pb(OH),] + Na2COs3. 
20°C 


5. РЬСО; + НО + CO, =e b(HCOs)26). 

6. 6PbCO; + O2 = 2(Pb!!Pb’”)O, + 6CO2 (350° C). 

7. 2PbCO; + 3$ = 2PbS + 2СО, + $0, (300—500° С). 

8. РЬСО: + 2НЕ (конц.) = РЬЕ›{ + Н2О + СО.1 (кип.), 
PbCO3 + H2S (насыщ.) = PbSt + CO,T + НО (60° С). 


264. РИМОз)2 — НИТРАТ СВИНЦА(И) 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде 
(гидролиз по катиону), разбавленной азотной кислоте. При кипячении раство- 
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ра разлагается. Кристаллогидратов не образует (в отличие от нитратов боль- 
шинства металлов). Реагирует с кислотами, щелочами, гидратом аммиака. 
Восстанавливается цинком. Вступает в реакции обмеиа. Сильный окислитель 
при спекании. Получеиие см. 258?, 259”, 


М, = 33121; 4=4,53; №= 52,209, 107,489. 


1. 2Pb(NOs)2 = 2PbO + 4NO? + O2 (200—470° С). 
Pb(NOs)2 (разб.) + 3H20 = {Pb(H20)3]"* + 2NO3, 
2{Pb(H20);3}** + 2Н2О => [Pb2(H20).(OH)2]** + 2H30"; рК» = 6,15. 

3. Pb(NO3)2 (конц.) + Н2О = PbNO3(OH)V + HNO; (кип.). 

4. Pb(NO3)2 + 2HCI (разб.) = РЫСЬ + 2НМО.. 

5. Pb(NOs)2 + H2SO, (разб.) = PbSO.+ + 2HNO3. 

6. Pb(NOs)2 + 2МаОН (разб.) = Pb(OH)24 + 2NaNOs, 
Pb(NO3)2 + 4МаОН (конц.) = Na2{Pb(OH),] + 2NaNOs. 

7. Pb(NO;)2 + 2(NH3- H20) (конц.) = Pb(OH)24 + 2МН4МО:. 

8. Pb(NO3)2 + 2KE = PbE2Y + 2КМОз (E =F, Cl, Br, 0, 
Pb(NO3)2 (конц.) + 3KI (конц.) = K[PbI3] + 2KNOs. 

9. Pb(NO;), + KF + КЕ = Pb(E)FL + 2KNO; (в 04. разб. НМОз; Е = Cl, Br). 


10. Pb(NO3); + 2KEO3 = Pb(EO;)2t + 2КМОз (Е = Br, 0. 
11. Pb(NOs)2 + NaxE = PbEt + 2NaNO; (Е = $, Se, Те). 
12. Pb(NOs)2 + Ма2ЕО. = PbEO,+ + 2NaNO; (Е =$, Se). 
13. Pb(NOs)2 + 2МаМ: = РЬ(Мз)›1 + 2NaNO3. 

14. 3Pb(NO3)2 + 2МазЕО‹ = Pb3(EO,)24 + 6NaNO3 (Е=Р, As). 


15. 2Pb(NO3)2 (разб.) + Ма›СО: (разб.) + 2Н2О = Pb2CO3(OH)2) + 2МаМО: + 
+ 2НМО», 
Pb(NO3)2 (конц.) + Na2COs (конц.) = РЫСОз$ + 2NaNOs (10—12° С). 

16. Pb(NOs)2 + К2МО.: = РЬМО4 + 2KNO3 (М = Сг, Мо, W), 
2Pb(NO3)2 + К›Сг2О7 + НО = 2РЬСгО. + 2KNO3 + 2HNO3. 

17. Pb(NO3); + Zn = Pb + Zn(NO3)2, 

18. 2Pb(NOs)2 + 4FeO = 2PbO + 2Fe,0; + 4МО, (500—600° С). 

19. Pb(NOs)) + 2Н20 — РА, Pb (катод) + Oz (анод) + 2HNO3. 

265. PbSOs — СУЛЬФАТ СВИНЦА(И) 


Англезит. Белый. При прокаливании разлагается, плавится под избыточным 
давлением Оз. Очень плохо растворяется в воде, разбавленной серной кислоте. 
Не реагирует с разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. 
Разлагается в концентрированных кислотах и щелочах. Восстанавливается 
водородом, цинком. Получение см. 258', 262°, 264°, 26925. 


М, = 303,26; 4=6,2 + 6,4; 1 = 1170° С (р); рПР8 = 7,77. 
|. 2PbSO, = 2РЬО + 250, + О; (выше 1087° С). 
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2. РЬЗО‹ + 4HCI (конц.) = Н;РЬСЦ| + Н25О«. 
3. PbSOg + Н:$О. (коиц.) = РЫ(Н$ЗО4) хр, 
РЫН$ЗО4)р) = РЬЗО4+ + Н:$04 (разбавлеиие водой). 
4, 2PbSO, + 2НМОз (конц., гор.) = Pb(NOs)2 + Pb(HSO,)2. 
5. 2PbSO, + 2NaOH (pa36.) = Pb,SO,4(OH)24 + Ма2$04 (кип.), 


PbSO, + 4NaOH (конц.) = Na2[Pb(OH)4] + Ма2$О%. 
6. PbSO, + 2KI (разб.) = РЫ24 + K2SOu, 
РЬЗО. + KxCrOy = = PbCrO,) + K2SOx, РЬЗО. + Ма:$ = РЬЗ$ + Ма2$ 04. 


7. PbSO4 + Ма2СО; (конц.) = РЬСОз{ + Маз О. (10—12° С). 
8. PbSOs + 4H2 = PbS + 4H:0 (500—600° C), 

PbSO, + 2С (кокс) = PbS + 2CO, (550—650° С). 
9. PbSO, + PbS = 2Pb + 2SO, (800—1000° С). 


10. PbSO, (влажн.) + Zn (пластина) = Pb+ (губка) + ZnSO,. 


266. РЕ. — ХЛОРИД СВИНЦА(И) 

Котуииит. Белый, плавится и кипит без разложения, термически устойчивый. 
Плохо растворяется в воде, еще меньше — в разбавлеииых хлороводородной 
и азотной кислотах. Кристаллогидратов не образует. Разлагается водяным 
паром, коицеитрированными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Окис- 
ляется хлором, восстанавливается водородом. Вступает в реакции обмена и 
комплексообразования. Получение см. 258°, 259, 262°, 2633. 


М, = 278,11; d=5,85; tay = 501°C; 
teen = 950°C; ky = 0,978, 2,62, 


1. РЫСЬ (иасыщ.) + 2H20 = (Pb(H20)2.Ch] =— [РЫН2О)»СИ + СГ, 


[Pb(H20).Cl]* + Н2О <— [Pb(H20)3]”* + СГ; pK, = 1,62. 
2. РЫСЬ + H20 (nap) = РЫСКОН) + HCl (50° C), 
2РЫСКОН) = PbO + PbCl, + H20 (выше 140° С). 
3. РЫСЬ + 2HCI (конц.) = H2[PbClag) (комн., примесь H[PbCIs3)), 
Н.РЬСЦо = РЫСЬ + 2НС1 (кип.). 


4. РЬСЬ + Н250: (конц. гор.) = PbSO«t + 2HCIT. 
5. РЫСЬ + 2NaOH (pa36.) = РКОН);»{ + 2NaCl, 
РЫСЬ, + 4NaOH (конц.) = Ма[РЬ(ОН)4] + 2NaCl. 
6. РЫСЬ + МН: . Н2О (pa36.) = РЫСКОН)У + NH.Cl. 
7. РЫСЬ + H2 = Pb + 2HCI (300—350° С). 
8. РЬСЬ + 2KI (разб.) = РЫ,{ + 2KCI, 
PbCl2 + H2S (иасыщ.) = РЗ + 2HCI, 
PbCl2 + К›СгО1 = PbCrOgt + 2KCL. 
9. 2РЬСЬ + Ма2СО: (разб.) + 2NaOH (разб.) = Pb2CO3(OH)24 + 4NaCl. 
10. РЫСЬ + 4Na2SO3S (коиц., хол.) = Nae[Pb(SO3S)4] + 2NaCl. 
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11. РЫСЬ + Cl, + 2НС  (конц.) =. H2[PbCisle, 
H2[PbClskp) = РЫСЬ + 2НС! (0° С, в 96%-й Н2$0.4). 
12. РЫСЬ + СЫ + 2MCI = M2[PbCIs} (М=К’, МН& в конц. НС). 


267. РЫСИ — ХЛОРИД СВИНЦАСМУ) 


Желтая жидкость, на холоду замерзает. Термически неустойчив, чувствителен 
к свету. При стоянии постепенно разлагается, устойчив под слоем концентри- 
рованной серной кислоты на холоду. Реагирует с водой, коицеитрированной 
хлороводородиой кислотой, щелочами. Вступает в реакции комплексообразо- 
вания. Получеиие см. 266''. 


М, = 349,01; 4=3,18®; = tay =-7°C. 


1. РЫСИ = РЬСЬ + Ch (30—100° С). 

2. PbCl, + 2H20 = РБО:4 + 4HCI. 

3. РЫСЬ + 2HCI (konu.) = Н.РЬСВ р (комн.), 
H2[PbCle]p) + 2MCI = МУРЬСЫ + 2HCI (0° C; M= K*,NH)), 
H2[PbClekg) —~—>_PbChd + Chit + 2HCI (разбавление водой, кип.), 

электролиз 


НХРЬСвю ————— > Pb (катод) + Clit (анод) + 2HCI. 
4. PbCl, + 4МаОН (разб.) = PbOot + 4NaCl + 2H20, 
PbCl, + 6NaOH (конц.) = Na2[Pb(OH).] + 4МаС!. 
5. PbClaay + 2МС = M2[PbCle] (M = K*,NH}). 


268. РЫ› — ИОДИД CBHHIA(ID 


Желтый, при нагреваиии стаиовится вначале красным, затем бурым. Во влаж- 
HOM состояиии чувствителен к свету и O2 воздуха. Из раствора, содержащего 
иодоводород, кристаллизуется H[PbI3] - $Н2О. Плохо растворяется в воде, раз- 
бавленных кислотах. Разлагается концентрированными кислотами и щелоча- 
ми. Получеиие см. 258°, 264°, 266°, 270°. 


М, = 367,14; d=6,16; tn = 402°C: К, = 0,076, 0,3. 


1. Pbl, — + Pb+I, (на свету). 
2. 4РЫ, + 5Н250. (коиц., гор.) = 4РЬЗ Ол + 415$ + H2ST + 4H20, 
ЗРЫГ + 8НМО: (30%-я) = 3Pb(NO3)2 + 315$ + 2NOT + 4H20 (кип.). 
3. РЫ. + 4NaOH (конц.) = Na2[Pb(OH),] + 2Nal. 
4. 2РЫ» (влажн.) + О› ——> 2РЬО + 21, (на свету). 
5. PbI, + NaoS = РЬ$ + 2Nal. 
6. РЫБ + MI (конц.) = МРЫ (М = H, Ма, К; примесь МРЫ4]), 
М[РЫЗф = MI + Pbl2t (разбавление водой). 


135 


269. РЗ — СУЛЬФИД СВИНЦА) 


Черный с коричневым или серым оттенком, кристаллический или аморфный. 
„При нагревании частично возгоняется, плавится без разложения. Имеет об- 
ласть гомогенности PbS§)., (0 <х < 0,005; галенит). Не растворяется в воде. 
Не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с кислотами, кисло- 
родом, пероксидом водорода. Восстанавливается водородом. Получение см. 
258', 263’. 

М, = 239,27; 4=7,1 (аморфн.), 7,58; 1 = 1077° С; рПР” = 28,06. 


1. PbS + 4HCI (konu.) = H2[PbCl.] + H2ST. 


2. PbS + 2H2SO, (konu.) = Pb(HSO,)2 + H2ST (комн.), 
PbS + 4H2SO, (конц.) = Рб$О.44 + 450.1 + 4Н2О (кип.). 

. 3PbS + 8HNO; (pa36.) = 3PbSO,) + 8МОТ + 4H20 (кип.). 
4. PbS + 20: —*—> PbSO, (300—400° C), 
2PbS + 302 = 2PbO = 250, (1200° C). 

5. 3PbS + 403 = 3PbSO, (комн.). 
6. PbS + 4НгО) = PbSO, + 4НО (комн.). 
7. PbS + 2РЬО = ЗРЬ + SO, (800—900° С). 
8. PbS + H2 = Pb + H2S (400—600° C). 


270. КРЫ:] — ТРИИОДОПЛЮМБАТ(И) КАЛИЯ 


Светло-желтый (почти белый). Устойчив в разбавленном растворе в присутст- 
вии избытка иодид-ионов, в чистой воде быстро разлагается. Не реагирует с 
гидратом аммиака. Разлагается концентрированными кислотами и щелочами. 
Получение см. 264*, 268°. 


М; = 627,01; 4 = 4,21; ton = 349° С (разл.). 


1. КРЫ] —+—> KI + РБ +, (выше 349° С). 
2. K[PbIs] - 2Н2О = K[PblI3] + 2H.0 (30—97° C, Bak). 
3. КРЫЗ + 6Н2О = [K(H20).]* + [РЫЗГ (в разб. KI), 

К(РЫз = KI + Polat (разбавление водой). 


КРЫз|) + К (конц.) =? K2[PbI 4]q. 
4. 8K{PbI3] + 1SH2SO, (конц., гор.) = 8РЬЗО 4$ + 121.1 + 3H,ST + 12H,0 + 
+ 4K2SO,. 
5. 2K[PbIs] + 8HNOs (30%-я) = 2Pb(NO3), + 315$ + 2NOT + 4Н.О + 
+ 2KNO; (кип.). 
6. K[PbIs] + 4KOH (конц.) = КДРЫОН)4] + 3KI. 
7. K[PbI3] + К» = РЬЗ + ЗК. 


271. МаРКОН)‹| — ГЕКСАГИДРОКСОПЛЮМБАТ(У) НАТРИЯ 


Белый, гигроскопичный, при умеренном нагревании разлагается. Устойчив в 
растворе в присутствии избытка гидроксид-ионов, разлагается при разбавле- 
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нии и при стоянии. Реагирует с кислотами. Окислитель. Получение см. 25912, 
260°, 261°. 


M, = 355,22, 4 = 3,975. 
1. Na2[Pb(OH)s] = МазРЬО: (желт.) + ЗНО (300° С, вак.), 
2Na2{[Pb(OH)s] = 2PbO + O2 + 4МаОН + 4H20 ( 700° С). 
2. Ма РОН) р = 2NaOH + PbO2+ + 2H20 (разбавление водой), 


2Na2{Pb(OH)sk) ———> 2Na2[Pb(OH),] + 051 + 2H20. 
3. Na2{Pb(OH).] + 2HCI (разб.) = 2NaCl + PbO2t + 4H20, 
Na2[Pb(OH)s] + 6HCI (конц.) = РЫСЬ + Chat + 2NaCl + 6H20 (кип.). 
4. ЗМаРЫОН)$] + 2Маз[Сг(ОН) $] = 3Na2{Pb(OH).] + 2Na2CrO4 + 2МаОН + 
+ 8Н2О. 
5. Na2{[Pb(OH)«] + 2Pb(OH): = (РЫИРЬ\)О4$ + 2МаОН + 4Н:О (кип.). 


ЭЛЕМЕНТЫ УА-ГРУППЫ 


АЗОТ 
272. № — ДИАЗОТ 


Неметалл. Бесцветный газ, конденсируется в бесцветную жидкость (в отличие 
от жидкого кислорода), кипит при более иизкой температуре, чем жидкий 
кислород. В твердом состоянии белый. Составная часть воздуха, содержание 
№ равно 78,09% (06.) или 75,51% (масс.) [M, (воздух) = 28,966; р (воздух) = 
= 1,293 г/л (н.у.)|. Плохо растворяется в воде (хуже, чем кислород), хорошо 
растворяется в жидком диоксиде серы. В обычных условиях химически пассив- 
ный; не реагирует с кислотами, шелочами, гидратом аммиака, галогенами, 
серой. В незначительной степени реагирует с H2 и О) при действии электричес- 
кого разряда. В присутствии влаги реагирует с литием при комнатной темпе- 
ратуре. При нагревании реагирует с Mg, Ca, А!и другими металлами. В особых 
условиях образуется одноатомный азот, который обладает высокой химичес- 
кой активностью, при комнатной температуре реагирует с водородом, кисло- 
родом, серой, фосфором, мышьяком, ртутью и др. Природный азот состоит из 
изотопа "М (с примесью '5№). Получение в промышленности — фракционная 
дистилляция жидкого воздуха при глубоком охлаждении, в лаборатории — см. 
279°, 283°, 294', 304'', 305'°°, 762'. 
М, = 28,014; de) = 0,8792; аъ = 0,808°': 
р = 1,25056 г/л (н.у.); = -210,0° С; кип = -195,802° С; 
у, = 2,35, 1,54, 0,9660. 


1. № 2N° (Bak., электрич. разряд). 
2. № + ЗН; <? 2МН: (комн., электрич. разряд; почти не идет); 
N2 + ЗН, = 2NH3 (500° C, р, кат. Fe, Pt). 
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3. №+Н. с? №Н 2(r) (1000° С). 
динмин 

4. №+02 = 2NO (коми., электрич. разряд, почти не идет), 

№ + O2 = 2NO (2000° С, кат. РУМпО)). 
5. № + 302) = №03 (лектрич. разряд). 
6. № +3F2= 2NF3 (электрич. разряд). 
7. №1+2С (графит) —— CoN; (электрич. разряд). 
8. No (влажн.) + 6Li = 2Li3N (комн.), 

№ + 6Na = 2Na3N (100° С, электрич. разряд). 
9. N2+3Mg= Mg;sN2 (на воздухе, 780—800° С). 
10. N2 + 2Al (порошок) = ZAIN (800—1200° C). 
И. № + 3LiH = LisN + МН: (500—600° С). 
12. N2 + СаС, = Ca(CN)2 (300—350° С), 

N2 + CaC2 = CaCN2 + С (графит) [1000—1150° С). 


13. № + SHCI (коиц.) + 4[(Cr(H20)4Cl2] = N2HsCl + (СЕНО) СЫСЬ, 
2М№, + H2SO, (коиц.) + 4H20 + 4VSO4 = (N2Hs)2S04 + 4(У0)504 (кип.). 
14. № + 8Н@ (конц.) + 6 [ТКН.О) СВ = 2МН4«С + 6[Ti(H20)2Cl4] + 24H20. 


273. МН; — АММИАК 


Бесцветный газ, при комнатной температуре под избыточным давлением сжи- 
жается; жидкий аммиак — бесцветный, твердый аммиак — белый. Хорошо 
растворяется в воде, образует гидрат МН». Н2О, раствор имеет слабощелоч- 
ную среду. Разбавлеииые растворы аммиака (3—10%-й МН») называют наша- 
тырным спиртом, концентрированные растворы (18,5—25%-й МН») — амми- 
ачной водой. Весьма реакционноспособеи, склонен к реакциям присоединения. 
Сгорает в кислороде, реагирует с кислотами, металлами, галогенами, оксидами 
и галогенидами. Качествеииая реакция — почериение бумажки, смоченной 
раствором Hg2(NOs)2 (образование ртути). Осушают аммиак оксидом кальция. 
Жидкий аммиак — оснбвный протонный растворитель; хорошо растворяет 
серу, галогениды (кроме фторидов) и нитраты щелочных металлов, галогениды 
аммония, перманганат калия; плохо растворяет неорганические фториды, суль- 
фаты, карбонаты. Получение см. 31°, 2727, 2752, 283*. 


М, = 17,03; аъ = 0,6814 >; р= 0,7708 г/л (н. у.); 
tan = -77,15° С; tenn = -33,4° С; К, = 87,5, 52,60, 15,40. 
1. 2МН:——? №На + H2 (комн., УФ-облучение), 
2МН:«—> М, + ЗН: (1200—1300° С). 
МН» + H20— МН... Н.Оре—> МН. + OH. 


МНз + НС) =NHsClo. 
МН» + Н2$0 = МН.Н$ 04, 2NH3 + H2SO, = (МН4)5 04. 


ees 


2 > 


> 90 


МН; + Н2$ = NH.HS (0° С, вэфире), 


2NH3q + H2S = (МН4)25 (-40° С). 
4NH; + 302 = 2N2 + 6НО (сгорание). 
Промышлениый способ получения азотной кислоты: 
а) 4NH; + 502 = 4МО + 6 НО (800° С, кат. Pt/Rh), 
6) 2NO + О: = 2NO, (комн.). 
в) 4МО) + О) + 2H20 (разб. HNOs, гор.) = 4НМО; (конц.). 
2NH; + 40; —*—> МНАМО; + 40, + НО (комн.). 
-4МН:} + 3F2 = МЕР: + 3NH4F (130-—140° С, в атмосфере N2). 
. 2NH3 + Cl, = МН + МН.С (комн., в атмосфере М2), 
МН. + 3Cl2 = М, + 6NH,Cl (сгорание). 
‚ 3NHaw + $—> [ОНР (-40° С, примесь $4М4). 
16 МН; + 4$ + 6СЬ = $4№4 + 12МН4С (30—50° С, в жидк. CCl). 
. 4NH3 + ЗОР, = ЗН.О + 6HF + 2N2 (200° С). 
. МН + НО + COxw) = МН.НСО: (KOMH., р). 
. 2NH3 + СО) = NH,(NH2COO) (комн.). 
2МН: + СО; = C(NH2)20 + H20 (180—500° С, р). 
. 2NH3 + С (кокс) + Na2CO3 = 2NaCN + ЗНО (800—900° С). 
. МН» + СО = HCN + НО (500—800° С, кат. АБОУТВО)). 
‚ 2МНз + (CN)CI = МН.СЫ + НСМ, (в эфире). 
. 2NH; + 2 = АМН) + H2 (220° С), 
NH; + 2Li = Li.NH + H2 (400° C). 
. 2NH3 + 2Na = 2МаМН) + H2 (350° C). 
. 2NH3 + 3Mg = Mg3N2 + ЗН» (600—850° С). 
‚ 2МН; + 2Al = 2AIN + ЗН) (выше 600° С). 
. МН: + 6МпО) = 3Mn203 + N2 + 3H20 (500—600° С), 
2NH3 + 3CuO = 3Cu + N2 + 3H20 (500—550° С). 
. 4МНэю + Ма = [Ма(\Нз)4? (син.) [-40° С], 
[Na(NH3)4]° + „МНэк«—? [Na(NH3)4]* + &° - nNH3. 
. 2МНию + 2Ма = 2МаМН24 + НХ (-40° С, кат. Fe). 
. 4МНию + 2МНаС + Mg = [МЕН СЬ + Н.Т (-40° С). 
‚ 2МНиж + Са = Ca(NH2)24 + Hot (-40° С, кат. Fe), 
6МН»о + Са = [Са(\Нз (Е Jay (желт.) [комн.. 
. 8NHagy + Cala = [Са@\Нз 2+ (-40° С), 
12МНуж + AuCl = AuCl- 12NH34 (-40° С). 
. бМНэь + CuCh = [Си(ЧНз)СЬ (0° С, в этилацетате). 
. ANHx + H20 + 2Hg2(NO3)2 = (Hg2N)NO; . НО} + 2Hgl + 3NH,4NOs3. 
. 6NH3a) + KEG [K(NH3)]* + Е- (E = Cl, Br, D: 


. NH3q) + НСЮ.-—? NH7+ ClO3, NHsa) + HCN МН{ +СМ.. 
. 2МНуже—? МН: + МН; pK;® = 21,0. 
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274. ND3 — ТРИДЕЙТЕРИОАММИАК 


Бесцветный газ. Хорошо растворяется в обычной, и тяжелой воде. По химичес- 
ким свойствам аналогичен МНз. Получеиие см. 6'4 


М, = 20,05; tna = -74,36° С; ви = = 3104 С. 


275. МН: . Н2О — ГИДРАТ АММИАКА 


Ранее неверно назывался гидроксидом аммония NH.OH (такое ионное соеди- 
иение не существует). Белый, кристаллическая решетка — молекулярная. Из- 
вестны также твердые гидраты 2МНз. Н2О (М, = 52,08; tm = -78,2° С) и МНз. 
- 2Н2О (М, = 53,06; tan = -97° С). Присутствует в бесцветном растворе аммиака, 
представляет собой межмолекулярное соединеиие с водорбдными связями 
М...Н— О. Разбавленные растворы (3—10%-й МН», 4 = 0,982 + 0,958) называют 
нашатырным спиртом (используются в медицине), концентрироваиные раство- 
ры (18,5—25%-й МН», 4 = 0,93 + 0,91) — аммиачиой водой (выпускаются про- 
мышленностью). Термически неустойчивый, при кипячении раствора выделя- 
ется аммиак. Реакциоиноспособный, проявляет восстановительные свойства. 
Слабое осиоваиие в растворе, нейтрализуется кислотами. Вступает в реакции 
обмеиа и комплексообразовання. Качественная реакцня в растворе — образо- 
вание бурого (коричневого) осадка с КНЕГ4] (© (следы МН: . Н2О дают желтое 
окрашивание раствора). Получение см. 273°, 2890. 


М, = 35,05; ton = -77° С. 
1. МН». H20 (азб.) —— NHj+ OH’; рКо = 4,76. 
2. МН». НХ (конц.) = NH3t + НО (кип. или добавление МаОН). 
3. МН». НО + НЕ (фазб.) = МНАЕ + H20 (Е = F, Cl, Br, J), 


МН». H20 + 2HF (конц.) = NH.(HF,) + H20. 
4. NHs3;- H20 + H2S0, (konu., хол.) = NHgHSO, + НО, 
2(NH3 . H20) + H2SO, (pa36., гор.) = (NH4)280, + H20. 
5. NH3-H20 + НМО: (pa36.) = МН4МО: + H20. 
6. NH3-H20(pa36.) + Н3РО. (коиц.) = NH«(H2PO,) + H20, 
2(NHs3 - H20) [pa36.] + H3PO, (pa36.) = (NH,)2HPO, + 2H20. 
7. МНз. НОО (pa36.) + EO. = МН.НЕОз (E=C, 5), 
2(NH3 - H20) [конц.] + EO2 = (NH4)2EO3 + H20 (KOMH.). 
8. МНз. Н2О(конц.) + H2S (насыщ.) = МН.Н$ + НО. 
9. NH3-H20 + CH3;COOH (конц.) = NHa(CH3;COO) + H20. 
10. 4(NH3- H20) + 48 = (NH,.)2S0;S + 2МН.Н$ + H20. 
11. МНз- НФО (rop.) + CO = NH,(HCOO),. 
12. 204Нз. Н2О) + CS: = NH«NCS + H2ST + 2H,0 (110°C, р). 
13. 3(€NH3- H20) [konu., хол.] + АКВ = АКОН)}з+ + 3NH,CI, 
3(NH3 - H20) [конц., rop.] + AICI; = AIO(OH)Y +3NH.Cl + H20. 
14. 6(NH3- H20) + (n - 3)H20 + Fe2(SO4)3 = Fe2O3 - ИНО + 3(NH4)2SO.. 


15. NH3- НО + МаСЮ (pa36.) = NH.CIt + NaOH + Н2О (до 25° С, вак.), 
2(NH3 . Н2О) + МаСЮ (конц.) = №На . НО + NaCl + 3H20 (кип.). 
16. 8(NH3 . H20) [конц.] + 3Br2 = Nt + 8Н2О + 6 МН.Вг (40—50° С). 
17. 20\Н; . H20) [конц.] + 2КМпО. = 2МпО2 + N2t + 2KOH + 4H20, 
2(NH3- Н2О) [конц.] + K2Cr207 = 2Cr(OH)3¥ + №1 + КОН + 
+ НО (кип.). 
18. 2(NH3- НО) конц] + АёС! = [Ag(NH3)]CI + 2Н20, 
4(NH3- H20) [конц.] + CuSO, = [Си(МНз)4 304 + 4H20. 
19. 4(NH3 - Н2О) [конц.] + Ba[PtCl.] = [Pt(NH3)4]Cl2 + ВаСЬ + 4H20, 
2(NH3 - H20) [конц.] + Ba[PtCle] = цис-[РЮМНз)2СЦ] + ВаСЬ + 2H20. 
20. 4(NH3 . H20) + 2K.[Hgl.] = (Hg2N)I - НОУ + 4KI + ЗМНА + 3H20. 


276. (NH4)2.CO3 — КАРБОНАТ АММОНИЯ 


Белый, при хранении разлагается уже при комнатиой температуре, в раство- 

ре более устойчив к иагреванию. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 

аниону), образует сильнощелочной раствор. Кристаллогидратов не имеет. 

Разлагается горячей водой, кислотами, концентрированными щелочами. 

Вступает в реакции обмена и комплексообразования. Получение см. 275’, 
77 


M, = 96,09; ks = 100", 
1. Но, —*> NH.(NH.COO) + H20 (комн.), 
(NH4)2CO; —*—> NHsHCO; + МН: (30° C), 
(NH4)2CO3 = СО) + Н2О + 2NH3 (58° C). 


2. (NH4)2CO3 (pa36.) = 2NHj + CO}, 
CO} + Н2О—? НСО; + ОН`; pX = 3,67. 


(NH,)2COs (насыщ.) = 2NH3T + CO,T + НО (выше 70° С). 
(МН.)2СО; + 2HCI (разб.) = 2МН.С! + CO, + Н2О. 
(ЧН4.СО: (насыш.) + НО + СО) = 2МН.НСО: (комн.). 


(NH,4)2CO; + 2NaOH (конц.) = Ма2СО: + 2(NH3 - H20). 
(МН. СО: + СаСЬ = CaCO + 2NH,CL. 


3(NH,)2CO3 + BiO; — > ВЫСОхОН)4 + 6NH31T + 2СОЛ + 
+ H20 (кип.). 
9. (NH4)2COs (конц.) + BeCOs = (МН4);[Ве(СО:з)}]. 


277. МИ4НСО; — ГИДРОКАРБОНАТ АММОНИЯ 


© миро 


Белый, термически иеустойчивый (особенно во влажном состоянии), разлага- 
ется полностью при слабом нагревании. Хорошо растворяется в холодной воде 
(слабый гидролиз по аниону). Кристаллогидратов не образует. Разлагается 


горячей водой, кислотами, щелочами. Вступает в реакции обмена. Получение 
см. 27333, 276'5. 
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М, = 79,06; 4=1,58; tin = 106°С (р); ks = 21,7. 


NH,HCO; = МН. + Н.О + CO, (36—70° С). 
NH,HCOs (pa36.) = МН +HCO;, 

HCO} + HOG НСО + OH; р = 7,63. 

NH,HCOs (насыщ.) = NHst + CO.t + НО (50—60° С). 
NH.HCOs + HCI (разб.) = МНС! + CO,f + НО. 

NH,HCO; + 2МаОН (конц.) = Ма2СО: + МН. Н2О + НО. 

МН.НСО; (конц.) + NHxp = (МН4СО; (20° C, p). 
NH,HCO; (насыщ.) + NaCl (насыщ.) = МаНСОз + NH.Cl, 

МН.НСО: + BaCl, = BaCO;) + МНС! + НСМ (кип.). 


278. МН.МО; — НИТРАТ АММОНИЯ 


Аммоннйная селитра. Белый, гигроскопнчный, термически неустойчивый 
(примесь МНС! понижает температуру разложення, примеси NH4F н NH«Br — 
повышают). Хорошо растворяется в воде с высоким эндо-эффектом (гидролиз 
по катиону). Кристаллогидратов не образует. Разлагается концентрированны- 
ми щелочами, Слабый окислитель и восстановитель. Получение см. 275°, 305°, 


М, = 80,03; d=1,72; (т = 169,6° С; К, = 192,080, 580,089. 


к — 


эя^м>хь 


1. NHNO; = МЮ + 2H,0 (190—245° С), 
2МН4МО: = М) + 2NO + 4H20 (250—300° С), 
2МН4МО: = 2№; + О; + 4НО {выше 300° С). 


2. NH4NOs (разб.) = МН{ +NO3, 
МН} + 2Н.О-—> NHs . Н.О + НзО*; pK, = 9,24. 

3. NH«NO; + NaOH (конц.) = NaNO; + МНу. НЗ. 

4. NH,NOs + 2H° (Zn, разб. HCl) = МН4МО) + НО (комн.), 
NH«NO; + 8H’ (Al, конц. NaOH) = 2NH3f + ЗН:О (кнп.). 


5. бМНАМО: + 3MnO, —^ > 3Mn(NOs): + М2 + 4NH3 + 6H20 (до 175° С). 
279. (МН.)250. — СУЛЬФАТ АММОНИЯ 


Масканьит. Белый, при нагреванни разлагается. Хорошо растворяется в воде 
(гидролиз по катиону). Кристаллогидратов не образует. Вступает, в реакции 
обмена. Окисляется перманганатом калия. Получение см. 273*, 275*, 280°. 


М, = 132,14 d=1,769; ky = 75,4, 94 189. 


1. (NH,).S0, = МН.Н$О, + МН, (235—357° С). 
2. (МН.)50, (разб.) =2NHi + $07 (pH < 7, см. 278%). 
3. (МН.):$Ож + H,SO, (конц.) = 2NH«HSO,. 

4. (\Н.):50. + 2NaOH (конц.) = Ма2$ Ох + 2NHsf + 2H,0 (кип.). 
5. м Н.)25 О. + BaCl, = Ва Оу + МН. 


6. (МН4):50. + 2KMnO, = 2МпО1$ + Not + 4H20 (кип., в разб. КОН), 


(NHa)2SO, + K2Cr207 = N2 + Cr203 + К›$04 + 4H,0 (250—350° С). 
7. (МНО. (насыщ.) + H2SO, ето, Ht (катод) + 
+ (NH,)28206(02)[aHoa] (0—10° C). 


280. NHsHSO, — ГИДРОСУЛЬФАТ АММОНИЯ 
Белый, плавится и кипит без разложення, при дальнейшем нагревании разла- 
гается. Термически устойчнвее, чем (МН4):$О4. Хорошо растворяется в воде, 


создает кислотную среду за счет полного протолиза нона HSO4% иобратимого 
гидролнза по катиону. Кристаллогидратов не образует. Нейтрализуется гидра- 
том аммиака. Получение см. 273%, 275*, 279°, 421°. 


М, = 11511; 4=1,78; tr = 251°C; 
[кип = 490° С; — К, = 100089), 
1. МН.НЗО, = МН, + SO; + НО (выше 500° С, примеси ЗО», О)). 
2МН4Н$О. = (МН.):520) + Н2О (370—420° С, вак.). 
2. NH,HSO, (pa36.) = МН1 + HSO7, HSO; + H,0= SO Г +H;0°, 
NHj +2Н.:0—> МН» ‚ Н2О + НзО*; pK, = 9,24. 
3. NH«4HSO, + МН. Н.О (конц.) = (МН.4):$ 04 + H20. 


4. ОМНАН$Ожнасыщ.) ————>_ Ht (катод) + (МН.)2$2О‹(О- [анод] 
(0—10° С). 


281. NH«F — ФТОРИД АММОНИЯ 


Белый, гигроскопичный, при нагреванин разлагается. Хорошо растворяется в 
воде (гидролнз по катиону). Крнсталлогидратов не образует. Разлагается кон- 
центрированными кнслотами, щелочами. Получение см. 275°. 


М, = 37,04, 4=1,009;  k, = 82,6, 117,689. 


1. 2NH,F = NH; + NH«HF)) [выше 168° С]. 
2. МНАЕ (pa36.) = МН +Е (pH < 7, см. 278?). 
3. МНАЕ + H2SO, (конц.) = NHsHSO, + HFT. 

4. МНАЕ + NaOH (конц.) = NH3f + NaF + Н.О (кип.), 


2NHGF + Ca(OH); (насыщ.) = 2(NHs . Н2О) + CaF2V. 
5. МНАЕ + НЕ (конц.) = МНАНР)). 
282. МНАНЕ:) — ГИДРОДИФТОРИД АММОНИЯ 


Белый, гигроскопичный, плавится без разложения, при дальнейшем нагрева- 
HHH разлагается. Хорошо растворяется в воде, создает кислотную среду за счет 
протолиза HF. Кристаллогидратов не образует. Реагирует с концентрнрован- 
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ными кислотамн, нейтрализуется щелочами. Не реагирует с гидратом аммиака. 
Получение см. 275°, 281'°. 


М, = 51,04 4=1,50; ta, =126,2°C; (К, = 60,15%, 292,789. 


1. МНЖНР> = МН; + 2HF (выше 238° С). 
2. МНАНР) (разб.) = NHi + HF, 
НЕ; — НЕ+Е; рк. = 06, 
HF + Н.О— Е + НО*, pK, = 3,18. 
3. NH.(HF,) + H280, (конц.) = NH«HSO, + 2HFT. 
4. МНАНР)) + 2NaOH (конц.) = NH3T + 2NaF + 2Н2О (кип.), 
МНАНЕ) + Ca(OH), (насыщ.) = МНз - НО + Н.О + СаЕ.4. 


283. МНС! — ХЛОРИД АММОНИЯ 


Нашатырь. Белый, летучнй, термнчески малоустойчнвый. Хорошо растворяет- 
ся в воде (гндролиз по катиону). Кристаллогидратов не образует. Разлага- 
ется концеитрнрованной серной кислотой н щелочами, реагирует с хлором, 
типнчиымн металламн, оксидами н ннтритами металлов. Полученне см. 273°, 
275°, 290". 


М, = 53,49; 4=1,527; tan = 400°C (р); ks = 37,2, 65,6, 


1, МН! = МН; + НС (выше 337, 8° С). 
2. NHC! (разб.) = МН + СГ (pH < 7, см. 2787). 
3. 2мН.Сь) + H2SO, (конц.) = (МН4)2$0. + 2HcIit (кип.). 
4. МН. + NaOH (насыш., гор.) = NaCl + NHsf + Н.О, 

2МНаС + Са(ОН)х = 2NH3 + CaCl, + 2Н.0 (200° С). 
5. NH,Cl (насыщ.) + ЗСЬ = СЬМТ + 4HCt (60—70° С). 
6. 2NH,Cl (konu., гор.) + Mg = МЕСЬ + Hat + 2МН:1. 
7. 2NH,Cl + 4CuO = М, + 4Н2О + CuCh + 3Cu (300° C), 

2NH.Cl + FeO = FeCl, + 2NH3 + НО (500—700° С). 
8. NH,Cl (насыщ.) + КМО) (насыш.) = №21 + КС! + 2Н2О (кип.). 
9. NH.Cl + Ма(Ня)м = NaCl + МНЗ(Н2)4 (возможно, NHie"), 

2NH §(Hg)) —~—> 2NHs + H2 + Нам (koMH., tT = 5 МИН). 


284. МН4Вг — БРОМИД АММОНИЯ 


Белый, при нагревании сублимируется и разлагается. Устойчив на свету и на 
воздухе (при полном отсутствии примесей). Хорошо растворяется в воде (гид- 
ролиз по катиону). Кристаллогидратов не образует. Реагирует с концеитриро- 
ванной серной кислотой, щелочами, магнием, нитритами щелочных металлов. 
Слабый восстановитель. Получение см. 27531, 


М, = 97,94. d=2,429; К, = 74,20%. 119.3%, 
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1. NH,Br = NH3 + HBr (выше 394° С). 
2. NH,Br (фазб.) = МН; + Br (pH < 7, см. 278°). 
3. 2МНаВго + H2SO, (30%-я, гор.) = (МН4)2504 + 2HBrT, 

2МН4Вго + 3H2SO« (> 50-я, гор.) = 2NH.HSO, + Br. + SO, + 2H20. 
4. NH,Br + NaOH (насыщ., гор.) = МаВг + NH3f + Н2О, 


NHBrq + Ca(OH) = 2МН» + CaBr2 + 2Н.О (200° С). 
5. 2NH,Br (конц., гор.) + Mg = MgBr. + Hot + 2МН:1. 
6. МНаВг (насыщ.) + КМО) (насыщ.) = №21 + KBr + 2НО (кип.). 


285. МН — ИОДИД АММОНИЯ 


Белый, гигроскопичный, летучий, термически малоустойчивый. Хорошо рас- 
творяется в воде (гидролиз по катиону). Кристаллогидратов не образует. При 
хранении твердый МН4 и ero водный раствор желтеют вследствие разложения. 
Разлагается концентрированными кислотами-окислителями и щелочами, pea- 
гирует с иодом, типичными окислителями. Получение см. 275°, 2760. 


М, = 144,94. 4=2,514;  k, = 172,3%, 228,880, 


i. МНЯ =NH;+HI (выше 404,7° С). 
2. МНА (разб.) =NHj +1 (pH < 7, см. 278?). 
3. МНЯ, + 9H,SO, (конц.) = 412$ + H,St + 4Н2О + 8NH,HSO, (30—S0° C), 

2NHaly + 4HNO3(konu.) = 154 + 2NO2T + 2НО + 2NH4NO3 (кип.). 


4. МН + NaOH (насыщ., гор.) = Nal + NHsf + H20. 
5. SNH + 2Н2О +0, —*—> 4(NH3- H,0) + Iv + МНИа)] 


(KOMH., на свету). 
6. NHalgy + Ia) = МНП). 


7. 1ONHgl + 8H2SO04 + 2КМпО,: = 5154 + 2MnSO, + 8Н2О + 5(МН4)230. + 
+ К25О.. 


286, NH4HS — ГИДРОСУЛЬФИД АММОНИЯ 


Белый, плавится только под избыточным давлением. Весьма летучий, терми- 
чески неустойчивый. На воздухе окисляется. Хорошо растворяется в воде 
{гидролиз по аниону), раствор желтеет на воздухе. Разлагается кислотами, 
присоединяет серу. Щелочами не нейтрализуется [средняя соль (NH4)2S не 
существует в растворе]. Получение см. 273°, 275%. 


М; = 51,1; &= 1,17; шт = 120° С {). 
1. NHsHS = МН, + Н5 (выше 20° С). 
2. МН.Н$ (разб.) = МН; + HS, 
HS + H,0,—— H2S + OH’; рК = 7,02. 
3. NHsHS + HCI (pa36.) = NH,CI + HST. 
4. NHsHS + ЗНМО: (конц.) = $4 + 2NO2t + NH4NO3; + 2Н2О. 
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5. МН.Н$о Dr eoanyn) $ (кочлоид), (№Н4) ($), (NH4)2S03S. 


6. МН.Н$ (насыщ.) + МН; - НО (коиц.) + (п - 1)$ = (NHa)2(S,) + 
+ НО (до 10° С). 
7. 2INHG4HS (гор.) + 4МН.Н$О: (гор.) = 3(МН4)25035 + 3H20. 
8. 2МНАН$ (насыщ. H25) + 2Си$ О. = (МН. ЗО. + H2SO4 + 2CuS4, 
NHGHS + 7(NH3 . H20) + 2CuSO, = Сиб + [Си ЧН 4 (ОН); + 
+ 204Н4:50. + 5Н2О. 
9. ЗМНаН$ + ЗОМН:з - H20) + As2S3 = 2(NH4)s[AsS3] + ЗН.О, 
3NH4HS + З(МН, - H20) + А$255 = 2(NH4)3[AsS4j + 3H20. 


287. (МН4){5,) — ПОЛИСУЛЬФИДЫ(2-) АММОНИЯ 


Смесь (NH,4)2(S,) [п = 4, 5, 9 и др.] окрашеиа в оранжево-желтый цвет, {пл © 
я 95° С (р), при умеренном нагревании разлагается. В растворе смесь (NH,)2(S,) 
нмеет окраску от желтой до красной. На воздухе раствор мутнеет. Хорошо 
растворяется в разбавленном растворе аммиака, плохо — в коицентрнрован- 
иом растворе (при комнатной температуре сохраняется под ним длительное 
время без разложення). Разлагается кислотами. Обладает окислительным дей- 
ствием. Получение см. 286°°. 
1. (NH4)2(S,.) = 2NHs + Н»5 + (п- 1)S (выше 120° С). 
2. (МН4)2($,) [разб.] = 2NHj + $2, 

$ + НО HS, + OH; pK, = 7,70 (и = 4), рКь = 8,30 (и = 5). 
3. (NH4)2(S,) + 2HCI (разб.) = 2NH«CI + HAST + (п- 1)$$. 
4. 2(NH4)2(S,) + 2H20 (xon.) + О; = nS (коллоид) + 4(NH3-H20) [на свету], 
2(NH4)2(S.) [насыш., rop.} + 302 = 20NH4)2803S + (2n - 4)$1. 
(NH4)2(S,) + Н.О + SO, = (4Н4):5 0:35 + H2ST + п- 2)$+ (коми.). 
6. (NH,)(S,) + $152 = (МН4) $15] + ("- 1)$%, 

3(NH4)2(S.) + As2S3 = 2(NHa)s[AsS,] + (Зп - 5)S4. 


288. N2H4 — ГИДРАЗИН 


Диамни, диамид. Бесцветная жидкость; маслянистая, гнгроскопичная. 
Имеет строение Н›М—МН.. Разлагается при умереином нагреванни. Неогра- 
ииченно смешнвается с жидким аммиаком, водой. В растворе образует гидрат 
М№На . НО. Реагирует с кислотами, O2 воздуха, щелочиыми металлами. Силь- 
иый восстановитель. Хорошо растворяет неоргаиические соли, например LiCl, 
CaCl, МаМОз, NaClO,, Мя(СЮ.)2. Полученне см. 273', 289', 290". 
М; = 32,05; dey = 1,146; dy = 1,012"; 
ил = 1,4°C; Шип = 113,5° С. 


|. ЗМ. = 4NH3 + No (выше 350° С), 
№Н4= Nz +2Н, (200—300° С, кат. Pt, Rh, Pd). 


2. N2H4 + H.O = NoHy- НОЕ №Н; + OH. 
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3. 2N2H4 + H2SO, (разб.) = (N2Hs)28O4, МН. + Н:$ 0. (конц.) = (N2H6)SO.. 
4. №Н. + HNO; (pa36.) = N2HsNOs, 

NH, + 2НМО: (конц.) = NoH6(NO3)2 (примеси No, HN3). 
5. NaH, + HNO; (конц.) = НМ: + 2H20. 
6. МН. + О) (воздух) = N2 + 2H20 (сгорание.). 
7. З№Н. + 60F2 = М2 + 4МЕ: + 6H20 (250° С). 
8. №Нх + 204аСЮ - 5Н2О) = 2МН.СИ + 4(\аОН - H20) + 4H20 

(до 25° С, вак.). 


9. №Н.+ 2H202 = = ми + 4H,0. 
10. 2N2H, + 2Na = H2f + 2Na(N2Hs) [гидразид натрия]. 


И. 2мНщкюк—® №Н$ + N2H3; РК” = 24,70. 


289. №На4 . Н2О — ГИДРАТ ГИДРАЗИНА 


Бесцветная жидкость, гигроскопичная, чувствительная к О? воздуха. Heorpa- 
ниченно смешивается с водой (образуется слабощелочной раствор). Проявляет 
оснбвиые свойства, реагирует с кислотами. Сильный восстаиовитель, в щелоч- 
ной среде реагирует медленно (реакции ускоряются, ионами переходных метал- 
лов). Слабый окислитель. Получение см. 275'°, 2882. 


М, = 50,06; 4= 1.03280; = tay =-51,7° C3 trun = 120,1° С. 


1. NoHy- H20 = N2H, + H20 (100—140° С, в присутствни NaOH, BaO). 
2. N2Hy- НО (pas6.) > №Н$ + OH; pK, = 5,77; 
№Н; +H,0—— N2H2 + OH; pKo = 15,20. 
3. №Н4 - HO (конц.) + 2HCI (конц.) = М2Нё СЫ + H20 (комн.), 
М2Н. . Н2О + HCI (разб.) = N2HsCl + Н.О. 
4. 2(N2H,- H20) + H2SO, (разб.) = (N2Hs)2S0, + 2H20, 


М.Н. - Н2О + H2S0, (конц.) = (N2He)SO4) + НО (0° С). 
5. М№На. Н2О + HX (pa36.) = №Н5Х + НО К=М;, СЮ; ). 
6. №Н4. HO + 20; (воздух) —*—> Not +2Н.О, + Н:О. 
7. 5(N2H4- НО) + 4KEO; = 521 + 2Е; + 4KOH + 13H20 (Е = Вг, 1), 
5(N2H,- НО) +2Е, ——> №1 + 5H20 + 4N:HSE (E = Cl, Br, 1). 
8. NoH,- Н2О + 2H20, (pa36., гор.) = Not + 5H20 (кат. Ма?МоО.), 
М№Н. - НЮ + 4КОН (разб.) + 2K2$:06(02) — > Not + 4K2S0, + 5Н.О. 
9. №Н+ - Н2О + 4С\(ОН); = 2Си: Оф + №21 + 7H20 (кип.), 


ЗН. . H20) + 4KMnO, — 3N2f + 4Mn02+ + 4KOH + 7H,0. 
10. N2H,-H,0 + НО + 2H° (Zn, конц. NaOH) = 2(NH; - H,0), 

МНа - Н2О + NaOH + 3H20 + Na[Sn(OH)s] = 2(NH3 . H20) + 

+ Na[Sn(OH)). 
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290. М2Н5С! — ХЛОРИД  ГИДРАЗИНИЯ (1+) 


Белый, низкоплавкнй, термически иеустойчивый. Чувствителен к О: воздуха. 
Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону). Реагирует с 
концентрированной хлороводородной кислотой, щелочами. Сильный восста- 
новитель, слабый окислитель. Получение см. 289°. 


М, = 68,51; tan= 89°C; ky = 179) 
1. N2HsCl = NaH, + HCl (~ 350° С). 
2. N2HsCl (разб). = МН} + СГ, 
МН; + 2н:0—> №На . НО + НзО*; pK, = 8,23. 


3. МНС + HC! (конц.) = NoH6Ch (комн.), 
N2H6Ch = N2HsCl + НЕ (выше 198° С). 

4 №Н.< + NaOH (конц.) = №Н. - НХ + NaCl. 

5. NHsCl + МН, = №На + МНС! (150—190° С). 

6. NHsCl + 202 (воздух —" М2 + 2Н2О; + HCL. 

7. 5N2HsCl + 4KEOs = 521 + 4KCI + 12Н.О + HCI (Е = Br, 1), 
№Н5<!+2Е, —“— Not + 4НЕ + НС! (Е = Cl, Br, I). 

8. N2HsCl + 3H202 (xonu.) = №01 + 5H,0 + НС! (кат. Na;MoO,). 

9. N2HsCl + 4FeCh —+—> №1 + 4FeCh + 5HCI, 


N2HsCl + 4AgNOs = 4Agd + №21 + 4НМО; + HCl. 
10. SN2HsCl + 7HCI (pa36.) + 4K MnO, = SNof + 4МпСЬ + 16H20 + 5КС1. 
И. NjHsCl + HCI (pa36.) + 2H°(Zn) = 2NHACI, 
N2HsCl + 4НС! (конц.) + H[SnCls] = 2NH,Cl + HaSnCly]. 


291. МН2ОН — ГИДРОКСИЛАМИН 


Белый, весьма гигроскопичный, летучий, перегоняется в вакууме. Термнческн 
неустойчнв. Чувствителен к O2 воздуха. При комплексообразованин иногда 
изомеризуется (M—-NH2OH — M—ONHs). Хорошо растворяется в воде, 
образует гидрат МН2ОН - H20 (раствор слабощелочной). Частично разлагает- 
ся в растворе (катализаторы — ноны переходных металлов, ннгибитор $пО)). 
Проявляет основные свойства, реагнрует с кислотами. Сильный восстановн- 
тель, слабый окнслитель. Жидкий NH2OH хорошо растворяет KI, KCN, NaCl, 
NaNOs, NaOH. Получение см. 292'°. 


М, = 33,03; @=.1,204; tan = 32°C; вип = 58° С (вак.). 


1. ЗМНОН = NH; + № + 3H20 (выше 100° С). 
2. МНН + НО = МН2ОН . Н:0—> МНзОН* + OH’; pK, = 7,97. 

3. ТМНООН (конц.) = 3(NHs - H20) + №21 + NOT + 3H,0 (кат. Pt). 
4. _ МН2ОН + НА (конц.) = (NH3OH)CI, 


NH,OH + НСЮ, (разб.) = (NH3OH)C10,. 
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5. МНН + H2SO, (конц., хол.) = (NH30H)HSO,, 
2NH,OH+H2S0O, (разб.) = (МНзОН)}5 04. 
6. МН2ОН (pa36.) + HNO; (разб.) = (NH30H)NOs, 
4NH,0OH + 2НМО: (20%-я) = 3N,0T + 7H,0. 
7. МН2ОН + HNO; = H2N,0; + H20, 
NH,OH (кони.) + NaNO + NaOH = Na2N2Q + 2H20. 
8. МНН + H2S (pa36.) = NH3 . НО + Sv. 
9. NH.,OH + NaOH (разб.) +0; ——> NaNO? + 2H202 (комн.). 
10. 2МН2ОН + 2NO = N,OT + Not + 3H20. 


11. 2МН.ОН + 2КОН (разб.) + 1) — > Nof + 2К + 4Н.О. 
12. МН2ОН + 2Н2О + NaOH (pa36.) + Na[Sn(OH)s] = NH3 . НО + 
+ Na2[Sn(OH)s}. 
13. 2NH2OH + 2Cu(OH)2 = Си? 0$ + №21 + 5НО (кип.). 
14. МНН + 2H°(Zn, конц. NaOH) = NH; - H,0. 
15. 2NH2OH (pa36.) + 2Ее О(ОН) = 2Ее(ОН);% + Not + 2H,0. 
16. 4МНООН + PtCl2 = [Pt(—NH2OH),Ch, 
3NH20H + LiClO, = [Li(—ONHs3)3|C1O. 


292. (ЧНЗОН)С! — ХЛОРИД ГИДРОКСИЛАМИНИЯ 


Хлорид гидроксиламмония. Белый, термически неустойчивый. Хорошо рас- 
творяется в воде (гидролиз по катиону). Реагирует с концентрированными 
щелочами. Сильный восстановитель, слабый окислитель. Получение см. 291*, 2965. 


М, = 69,49; 4=1,67; ton = 159° С (разл.); К, = 8307, 1940, 


4(NH30H)CI = 2NH,Cl + №20 + ЗН2О + 2HC! (выше 159° С). 
(NH30H)CI (разб.) = МНзОН* + СГ, 
МНзОН* + 2H.0<— МНОН - H20 + Н:0О*; pK, = 6,03. 
2(NH3OH)Ct + 2НМО: (20%-я) = N,OT + 2НМО) + 2НСЕ + 3H20. 
(NH30H)CI + NaOH (конц.) = МН2ОН - Н2О + NaCl. 
2(NH3OH)CI + НСЮ (насыш.) = Not + ЗНС! + 3H20. 
(МНзОН)С! + НОО + SQ? = МНаС! + H2SO,. 
(МНзОН)С! + 2Н1 (kon) = МН«С! + [54 + НО. 
2(NH3OH)CI (разб.) + 4FeCl; = №01 + 4ЕеС1, + 6HCI + Н.О. 
3(NH3OH)CI + МазРО. = (NH30H)3PO,41 + 3NaCl. 
‚ (NH3OH)CI + Ма(С2Н5О) = МНОН + NaCl + C:HsOH (0° С, в этаполе), 
(NH30H)CI + 3Na(C2Hs50) + CoHsNO3 = Ма №20; + NaClt + 
+ 4C,H;OH (kKun.). 


293. HN3 — АЗИДОВОДОРОД 


No 


an bw 


ae On 


> 


Азонмид. Бесцветная жидкость. Чрезвычайно взрывчатый. Персгоняется с 
эфиром. Азид-ион М; — линейный. Неограниченно смешивается с водой, сла- 
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бая кислота; раствор называется азидоводородной кислотой. Водные растворы 

с массовой долей до 20% взрывобезопасны. При храиении раствор постепенно 

разлагается. Нейтрализуется щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с кон- 

центрнрованной азотиой кислотой. Проявляет окислительно-восстановитель- 

ные свойства. Смесь концеитрированных HN3 н НЕ! по действню подобиа 

sn iris водке» (переводит в раствор золото и платнну). Получение см. 288°, 
‚ . 


М, = 43,03; d= 1,130 1, =-80° С; ыы = +35,7° С. 


1. 2HN3=3N2+H2 (выше 300° С). 
2. НМ; (разб.) + HzO Му + H30*; pK, = 4,72. 

3. 2НМ: (конц.) + HO —*— > №21 + (МН.ОНМ, (комн.). 
4. НМ, (конц.) + ЗНС! (коиц.) = МНС! + Not + СЬТ (кат. Pt). 
5. НМ: (конц.) + ЗНС! (коиц.)—? 2СЁ + Not + МН, 


ЗНМ: (конц.) + 11НС! (конц.} + 2Au = 2H[AuCh] + 2МН.С! + 3Nof, 
2HN3 (конц.) + 8HCI (конц.) + Pt = НДР + 2NH«Cl + 2.1. 
6. 2HN3 + 4HNOs (конц.) = 2N2T + МОТ + 4NO2T + 3H0. 
7. НМ: (конц.) + HNO, = №21 + N,OT + H20 (кип.). 
8. НМ, + NaOH (разб.) = NaN; + Н2О. 
9. 2HN3 + МСО; = 2ММ: + CO,f + Н2О (М = Li’, Na’, К*, Rb’, Cs*, МН»). 
10. HN3 + МНз. Н2О (10%-й) = NH4N; + H20. 
И. НМ + ЗНГ (конц.) = Naf + МН. 
12. 4HN3 + 2Na = 2NaN3 + МН. + Not. 


294. МаМз — АЗИД НАТРИЯ 


Белый, при нагревании выше температуры плавления разлагается без взрыва. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по аниону). Кристаллогидратов не 
образует. Разлагается кислотами, реагирует с водородом, галогенами, ннтри- 
тами щелочных металлов. Проявляет окислительно-восстановительные свой- 
ства. Вступает в реакции обмена. Получение см. 42“*, 293°”, 


М, = 65,01; 4= 1,846; ия 200°C: К, = 40,8, 55,30. 
1. 2NaN3 = 2Ма + ЗМ, (250—300° С, вак.). 
2. NaN3 (разб.) + 4Н.О = [Na(H20)4]* + Мз, 
М; + Н%О-—> НМ: + ОН: pK, = 9,28. 


3. NaNag + HCl (20%-я) = NaCl + НМ? (комн.), 

NaN; +.4НС! (конц.) = СЬТ + NH«Cl + NaCl + Not (кат. Pt). 
4. NaNs3 + H2SO, (konu.) = NaHSO, + HN3T (до 10° С, вак.). 
5. NaN3 + Н, = МаМН) + N2 (200° С, примесь NHs, кат. Pt). 
6. 2NaN3 + 2Е) = М.Р) + 2N2 + 2NaF (90° С). 
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7. 2NaN3 + H2SO, (разб.) +1, = 2HI + 3N2f + Ма2$ 04. 


8. SNaN3 + NaNO; = 8N2 + 3Na,0 (350—400° С, вак.). 
9. NaN; + H2SO, (разб.) + NaNO; = Nat + №01 + H20 + Na2SO, (кип.). 
10. NaN; + (NO)CI = NaCl + N2 + №0 (40— 50° С). 


И. 2NaN3 + Pb(NOs)2 = РЬз)24 + 2МаМО:. 

12. Ма№ + AgNO; = АЗМз{ + МаМОз. 

13. 4NaN3 (коиц.) + CdCl: = Na2[Cd(Ns3)4] + 2NaCl. 

14. NaN3 + НзО* (катионнт) = HN3 + Ма’ (катионит) + H20. 


295. №20 — ОКСИД ДИАЗОТА 


«Веселящий газ», закись азота. Бесцветный газ, термически устойчивый. Плохо 
растворяется в воде. При сильном охлаждении из раствора кристаллизуется 
клатрат №20 . 5,75H20. Малореакционноспособный, не реагирует с разбавлен- 
ными кислотами, щелочами, гидратом аммиака, кислородом. При нагревании 
реагирует с концентрированной серной кислотой, водородом, металлами, ам- 

’миаком. Поддерживает гореиие углерода и фосфора. Слабый окислитель, 
слабый восстановитель. Получение см. 31^, 52°, 278', 300'. 


М, = 44,01; da = 1,226, р= 1,9778 г/л (н. у.): 
ton = -90,9° С; [ип = -88,6° С: и,= 130,0, 62,900, 54,409. 


1. 2N,0 = 2N2+ 0, (выше 500° С). 

2. №0 + Н250. (кони., гор.) = 2NOT + 50:1 + НО (кип. в атмосфере М2). 

3. №0 +Н) = М, + Н.О (150—200° С). 

4. 6N20 + Py = Р.О; + 6N2 (550—625° С), 
2№0 + С (графит) = СО) + 2N, (450—600° С). 

5. N2O + МВ = М› + MgO (500° С), 
№0 + 2Си = М) + СигО (500—600° С). 

6. 3N,0 +2МН;: = 4N2 +3H20 (250° С). 

7. №0+Н2 +50, —+ Not + Н;5 0. 

8. N20 + 8HCI (конц. + Н2О + 2H[SnCl] = 204НЗОН)С! + 2H,{SnClg. 

9. 5№0 + 3H2SO, (разб.) + 2КМпО, = 10МОТ + 2MnSO, + K2S0, + ЗН.О. 


296, МО — МОНООКСИД АЗОТА 


Бесцветный газ, голубая жидкость. В твердом состоянии полностью димеризо- 
ван (N202), в жидком состоянии — частично (= 25% №201), в газе — в очень 
малой степенн. Чрезвычайно термически устойчив. Плохо растворяется в воде. 
Не реагирует с водой, разбавленными кнслотами, щелочами, гидратом аммиа- 
ка. Мгновенно присоединяет кислород (полнее — на холоду). При нагревании 
реагирует с галогенами и другими неметаллами, металлами, сильными окисли- 
телями и восстановителями. Весьма реакционноспособна смесь МО и МО). 


Berynact в реакции комплексообразования. Получение см. 273’, 3034, 304!2!4 
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21. 
22. 
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М, = 30,01: dog = 1,269°' р= 1,3402 г/л (н. у.); 
ton = —163,6° С; tenn = -151,7°C; 
у, = 7,38, 4,712, 2,700. 


2NO = N2+ Q2 (выше 700° С, кат. BaO), 
4NOx,) ——> N20 + №0:. 
4NO +H,0 —+ М0 +2НМО; (практически не идет). 
4NO + 2МаОН, ———> 2МаМО) + №0 + НО (комн.), 
6NO + 4МаОН = 4NaNO, + М) + 2H20 (350—400° С). 
2NO + 2H2 = N2 + 2H20 (200° C). 
2NO + ЗН; + 2HCI (pa36.) = 20NH30H)CI (40° C, кат. РИС), 
NO + 5H°(Zn, конц. NaOH) = МНз - H20. 
2NO + О; = 2NO2 (комн., очень быстро). 
4NO + 4Н;5О. (конц.) + О) = 4(NO)HSO, + 2H20 (комн.). 
МО + О: = МО) + O2 (KOMH.). 
2NO + Е, = 2NO)E (Ha xonony; E = F, Cl, Br). 
. 2NO + C (графит) = М) + СО, (400—500° C). 
. ONO + 4P (красн.) = 5М) + PsOi0 (150—200° C). 
. NO+Na=Na’+NO (-50° С, в жидк. NH3). 
нитрозид 
. 2NO + 4Cu = М) + 2CwO (500—600° С). 
‚ 2NO + 2H2S = N2 +2НОО + 2$ (300—350° С). 
. 20+ 2$0, —+— > М2 +2503 (KOMH., р), 


2NO + H20 (Гор.) + $0) = №01 + H.SO.. 


. 2NO + Ма25 204 + 2МаОН (разб.) = №01 + 2Na2SO3 + Н2О. 
. 2NO + 4H2SO, (разб.) + 6CrSO4 = (NH3OH)2SOx + 3Сг2($О4)з. 
. 2NO + 14HCI (конц.) + 4H[SnCls] = МНаС! + (NH3OH)CI + 4H2[SnCk] + 


+ H,O. 


. 2NO + НО + ЗНСЮ = 2HNO; + 3HCI, 


2NO + 3H2SO, (конц.) + 2CrO3 = 2НМО; + Cr2(SO,)3 + 2Н2О. 


. 4NO + [Fe(CO)s] = [Fe(NO)4] (черн.) + 5CO (44—45° C, p), 
NO + 5Н.О + FeSO, —+— [Fe(NO*)(H20)s]SO, (6yp.) [комн.]. 
МО + CuCh = (NO*)[CuCh] (комн., в бутаноле-1). 
Реакции смеси МО и МО}: 

а) МО + МО). = М0: (-80° С); 
6) NO + МО, + H20 (nap)? 2НМОхе, NO + МО) + Н2О = 2HNOx@); 
в) NO + МО; + 2H2SO, (безводн.)} = 2(МО)Н$О.4{ + HO (комн.): 
г} МО + МО) + 2МаОН (хол.) = 2МаМО) + НО, 

МО + NO, + Na2CO; = 2МаМО, + CO, (450. .500° С); 


д) МО + МО) + 2НЦ1О, (конц.) = 2(NO)CIO, + Н.О. 


297. N203 — ТРИОКСИД ДИАЗОТА 


Синяя жидкость, термически неустойчивая. При комнатной температуре на 
90% разлагается на NO и МО) и окрашивается в бурый цвет (NO2), не имеет 
температуры кипения (МО испаряется первым). В твердом состоянии белое или 


голубоватое вещество с ионным строением — нитрит нитрозила (МО*) (МО:). 
В газе имеет молекулярное строенне ОМ—МО.. Проявляет кислотные свойства, 
реагирует с водой, щелочами, гидратом аммиака. Энергично сагирует с 
кислородом и озоном, окисляет металлы. Получение см. 272°, 2967, 298°: 


M,=76,01; dow = 1,447; tag = -101°C. 
1. N203=NO2 + NO (5—100° С), 
М№Охже—> МО, (раствор в N203) + NOT {выше -40° С). 
2. №03 + H20 (хол) — + HNO; [точнее, МО(ОН) + N(H)O)], 
3N203 + Н2О (rop.) = 2HNO; + 4NOT, 
М:Оже) + Н2О (пар) 2НМОхзь. 


3. N03 + 2МаОН (разб.) = 2МаМО; + НО. 
4. N03 + 2(NH - Н2О) [разб.] = 2NHsNO, + НО. 

5. 2N203 + O2 = 2N20, (-10° С). 
6. N2O3 + 3Cu = М; + 3СиО (600° C). 
7. 


N203 + 3H2SO, (безводн.)—? 2NO* + 3HSO4 + Н:О*. 


298. МО? — ДИОКСИД АЗОТА 


Бурый газ. Выше 135° С — мономер, при комнатной температуре — красно- 

бурая смесь NO; иего димера (тетраоксида диазота) №204. В жидком состоянии 

димер бесцветен, в твердом состоянии белый. Хорошо растворяется в холодной 

воде (насыщенный раствор — ярко-зеленый), полностью реагирует с ней. Реа- 

гирует со щелочами. Очень снльный окислитель. Вызывает коррозию метал- 

пов. Весьма реакционноспособна смесь МО) и NO (см. 296). Получение см. 264', 
, . 


МО»: М, = 46,01; р= 2,0527 г/л (н. у.). 
№04 М, =92,01; doy = 1,536; doy = 1,4919; tan = 112°C. 


1. 2NO2q = Мю NO* + NO} (or -11,2 до +20,7° С), 
N204 2? 2NOx) (20,7—135° С). 
NO, = NO +0, (135—620° С). 


wn 


4NO xx) +H,0 (хол.) = 2HNO; + N203, 

ЭМО: + H,0 (rop.) = 2HNO; + МОТ. 

4. 2NQ2 + 2NaOH (разб.) = NaNO, + NaNO; + H,0. 
5. 4МО): + О} + 2H,0 = 4НМО,, 
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4МО) + O2 + 4МаОН (го р. .) = 4NaNO; + 2Н.О. 


6. МО: + HCI (pa36.) + SH’ (Zn) = (МНзОН)А + H20. 

7. 2МО) + 7H2 = 2NH; +4НО (кат. Pt, Ni). 
8. 2NO2 + F2 = 20NO2)F (комн.). 
9. 2МОх»ж + КЕ = (МОЕ + KNO; (Е = Cl, Br). 
10. 2NO2 + 2СЬ0 = 2(NO2)CIO + Ch, (0° C). 


Li. INO2 + НЯОь = ZHNO; + НЮ: + H20. 
12. МО; + Н2О (rop.) + $0; = H2SO, + NOT. 


13. 2М0) + 2$ = М; + 250», 10МО) + 8Р = SN2 + 2240 ю (130—150° С). 
14. 6NO2 + 2CS; = ЗМ + 2C0,T + 450, (комн.). 
15. 2NOw) + Ма = МОТ + МаМО», МО) + К =КМО; (комн.). 
16. 6МО; + Bi = Bi(NO;); + 3NO (70—1 10° С). 
17. 2NO2 + 4Cu = М; + 4CuO (500—600° С). 
18. 2NO2 + [МКСО) в = Ni(NO2)2 + 4СОТ (25—30° С). 


19. 4NO2 + 3H2SO, (разб.) + 6FeSO, (конц.) = Not + 3Fex(SO.)3 + 2H20 + 
+ 2HNO3. 
20. NO2 (дымящ. HNO) + НХРНО)) = H3PO, + МОТ (30—50° С). 


21. 2NO2 + 3H2SO, (безводн.)<—? NO* + NO} + 3HSO; +H;0*. 


299. №20; — ПЕНТАОКСИД ДИАЗОТА 


Азотный ангидрид. Белое твердое вещество, бесцветные газ и жидкость. При 
нагревании возгоняется и плавится, при комнатной температуре разлагается за 
10 ч. В твердом состоянии имеет ионное строение (NO}) (МО;) — нитрат 
нитроила. Проявляет кислотные свойства, реагирует с водой, щелочами, гид- 
ратом аммиака. Очень сильный окислитель. Получение см. 306°, 566°. 


М, = 108,01; 4=1.642; tan = 41° C (p). 


1. 2№0; ——> 4NO2 + 0, (20—50° С). 
2. №0; + Н2О = 2HNO3, 

3. №0; + 2NaOH (pa36.) = 2МаМО: + H20. 

4. №05 + 2(МН.. H20) [разб.] = 2МН4 МО, + H20. 

5. М0; + HO (безводн.) = НМО; + HNO, — [очнее, HNO2 (OF )] (80° С). 
6. N2Ose) + 2NH3 = Н2О + 20NO2)NH2 (амид нитроила). 

7. 3N205 + АБО; = 2AI(NOs)3 (35—40° С). 
8. — №20; + 5Си = SCuO + N2 (500° С). 
9. №20; + НСЮ. (безводн.) = (NO7)CIO, + НМО.. 

10. №.Обж-——>? МО? + МОз, МО? №20 (до 32° С). 


300. H2N2.02 — АЗОТНОВАТИСТАЯ КИСЛОТА 


Белое твердое вещество, гигроскопичное, чувствительное к O2 воздуха. Энер- 
гично разлагается при механических воздействиях или самопроизвольно при 
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комнатной температуре. Имеет строение НОМ=МОН. Хорошо растворяется в 
воде. Очень слабая кислота. Нейтрализуется щелочами. Очень слабый окисли- 
тель и восстановитель. Получение см. 2917, 30212,-303'2. 


М, = 62,03. 


1. H2N20, = H,0 +№0 (20—25° С). 
2. H2N202 (pa36.) + НО? HN207 + НзО*; pK; = 7,70, 

НМ.О; + Н2О— М,02-+ НзО*; pKx = 11,70. 

Н№0: + 2МаОН (конц.) = Na2N2O2 + 2H20. 

H.N202 + НС! (разб.) + 6H°(Zn) ——> N2HsCl + 2H20. 


2H2N202 + 30) (воздух) ——-—> 2HNO, + 2НМО:. 

H.N.0> + 3H20 + 31, = HNO; + HNO? + 6HI. 

H2N202 + HNO: (конц.) ——> HNOs + №21 + H20. 

5H2N202 + 12H2SO, (разб.) + 8КМпО: = 10HNOs + 8MnSO, + 4K2SO4 + 
+ 12Н2О. 


Sr AMP Ww 


301. Na2N202 — ГИПОНИТРИТ НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Устойчив на воздухе. Хорошо растворяет- 
ся в холодной воде (сильный гидролиз по аниону). Не реагирует с НМО.. 
Разлагается кислотами, проявляет слабые окислительно-восстановительные 
свойства. Получение см. 2917, 300°, 303". 


М, = 105,99; d= 2,466. 


4Na.N,02 = ЗМ, + МаМО) + NaNO; + ЗМа2О (335° С). 
2. Ма МО). пН2О = Na2N.20, + ПН2О (60—120° С, вак., n< 9). 
3. Ма №) (разб.) + 8H20 = 2[Na(H20),J* + №07, 
N,02- + H.0 НМ.0; + OH; pK, = 2,30. 
4. Ма №0) + 2HCI (конц.) = 2NaCl + НЮ + №01 (кип.), 
Na2N202 + 2НА = Н2М.О, + 2NaCl (0° C, в эфире). 
5. Ма2№0) + 2H.0 + 4H°(Zn, конц. NaOH) —=-> 2NH2OH + 2NaOH. 
6. Na2N202 + ЗН2О + 31, —=+ NaNO; + NaNO? + 6HI, 
3Na2N202 + 4H20 + 8K MnOg = 6NaNO; + 8МпоО, + 8КОН (кип.). 
7. Ма №0) + CO, = № + Ма2СОз . (250—350° С). 
8. Ма2№2О) + 2AgNO; = Ав2№202$ (желт.) + 2МаМО:. 


— 


302. НМО> — АЗОТИСТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде известна только в газовой фазе, существует в водном 
растворе. Имеет две таутомерные формы: NO(OH) и М(Н)О: (преобладает при 
комнатной температуре в растворе). Концентрированные растворы — голу- 
бые, разбавленные растворы — бесцветные. В форме МО(ОН) проявляет сла- 
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Obie кислотные свойства, в форме М(Н)О) кислотой не является. Нейтрализует- 
ся щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с атомным водородом, кислоро- 
дом, пероксидом водорода. Проявляет окислительно-восстановительные свой- 
ства. Получение см. 296”, 297*, 306°, 3142 424”. 


М, = 47,01. 
1. 2HNOz) <=? NO + NO; + НЮ, 
3HNOz) = HNO; + 2NO + НО (выше 100° С). 
2. HNO, (pa36.) + H20 (хол.) —? МО; + НзО*; рК, = 3,29. 
3. HNO) (конц.) + НзО* == NO* + 2H,0 (в 60%-й HNO3). 
4. 2HNO, <=? NO* + NO; +H,0 (0° С, в30%-й HNOs), 


NO* +NO7 — N203. 
5. HNO. + NaOH (разб.) = NaNO; + H20. 
6. HNO, + МН: - НХ (конц., хол.) = МН4МО, + Н.О. 
7. HNO, + HCI (pa36.) + 6H°(Zn) = NH.Cl + 2Н2О. 
8 2HNO2+0O, —*— 2HNOs. 
9 


. 2HNO, + 2HI = [$ + 2NOT + 2H:0 (примесь №20). 
10. HNO? + НО; (конц) — НМО(©?) + НО (0° C), 
HNO, + H202 (конц.) = HNO; + НО (кип.) 


11. HNO (конц.) + №На = НМ; + 2H,0. 

12. HNO2 + NH2OH = H2N,02 + НФ. 

13. 3HNO2 + 3H2SO, + 6FeSO, (конц.) = Not + 3Fe(SOx)3 + 4H20. 

14. 5НМО) (конц.) + НМО; (разб.) + 2КМпО. = 2Мп(МО:)› + 2K МО: + ЗН2О. 


303. NaNO2— НИТРИТ НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. В 

сухом состоянии устойчив на воздухе, во влажном — окисляется Оз воздуха. 

На свету частично разлагается и желтеет. Хорошо растворяется в воде (гидро- 

лиз по аниону). Кристаллогидратов не образует. Окислитель и восстановитель 

в растворе; реагирует с концентрированными кислотами, сильными окислите- 
р . 5 22 6 7 5 

лями и восстановителями: Получение см. 25°, 28, 31°, 36°, 302°. 


М, = 69,00; d= 2,168; tap = 271°C: kp = 82,92, 135,50, 


4МаМО) = 2Ма20 + 2N; + 302 (700—900° С). 
NaNO) (разб.) + 4Н2О = [Na(H20),]* + NO? (pH > 7, cm. 3047). 
NaNO) + НС! (pa36.) = NaCl + HNO2 (комн.). 


2NaNO) (насыщ.) + Н›$0. (конц.) = Na2SO, + NOT + NOot + Н2О (кип.). 
2МаМОхт + 2HNO3 (конц.) = 2NaNO3 + NO,f + МОТ + H20. 
NaNO: + 6H°(Zn, конц. NaOH) = NH3f + NaOH + НО (кип... 


2NaNO> (разб., гор.) + О; ——> 2NaNOs. 


NAY PWNS 


NaNO + Е› = NO:F + NaF (200° С). 


2NaNOQ> + 6Na = 4Ма20 + М, (350—400° С). 
. 2NaNO, + 2Na = Маз №04} (желт.) [-40° С, в жидк. МНЗ. 
‚ 2NaNO, + 4Na(Hg) + 2H20 = Ма №.024 + 4МаОН (в этаноле). 
‚ NaNO? + 4Na(Hg) + 2H20 + 2АЕМО: = Ар2№М.О0 21 + 4NaOH + 

+ 2NaNO; (0° C), 

AgiN2O2 + 2НС! = H2N202 + 2AgClL (в эфире). 


. SNaNO2 + 3H2SO, (разб.) + 2K MnO, = 5МаМО: + 2MnSO, + ЗН:О + 


+ KS8Q4. 


. NaNO, + НО) (гор.) = NaNO; + H20. 

. 2NaNOQ? + 2H2SO, (разб.) + 2Nal = 2МОТ + 15} + 2H2O + 2Na2SOq. 

. NaNO» + H2SO, (разб.) + NaN3 = №1 + №01 + Na2SO4 + НО (кип.). 
‚ 2МаМО; (насыщ.) + (NH4)2S0, (насыщ.) = 221 + Ма2$ 0.4 + 4Н2О  (кип.). 


304. KNO2— НИТРИТ КАЛИЯ 


Белый, гигроскопичный, плавится без разложения, при прокаливании разлага- 
ется. В сухом состоянии устойчив на воздухе, во влажном состоянии окисляется 
кислородом. На свету частично ` разлагается и желтеет. Очень хорошо раство- 
ряется в воде (гидролиз по аниону). Кристаллогидратов не образует. Окисли- 
тель и восстановитель в растворе; реагирует с концентрированными кислота- 
ми, сильными окислителями и восстановителями. Получение см. 49'5", 52! 49 


М, = 85,10; 4= 1,915; = 440°C; к, = 306,77, 37680, 
4K NO; = 2K,0 + 2N2 + 302 (900—950° С). 
KNO? (pa36.) + 6H20 = [К(Н:О)‹|* + МО, , 
МО; + Н2О-—> HNO? + OH’: pK, = 10,71. 


КМО) + HC! (pa36.) = КС! + HNO, (комн.). 
ЗКМОхе + 2HCI (конц.) = 2КС! + KNO; + 2М01 + НО (кип.), 
KNO, + 2HCI (конц.) = (МО)С! + КС! + НО (KOMH.). 


2К МО) (насыщ.) + H2SO, (конц.) = K2S04 + No,ft + NOT + H,0. 
2KNOo 5 + 2HNO3 (конц.) = 2KNO; + МОХ + МОТ + H20. 


2K NO? (pa36., гор.) + О; —+ 2KNOs3. 

КМО) + НО) (гор.) = KNO; + H,0 (в разб. Н25О4), 
KNO, + НОО + Br. = KNO; + 2HBr. 

5К МО» + 3H2SO, (разб.) + 2КМпО. = SKNO3 + 2MnSO, + K2SO, + ЗН.О, 

ЗКМО, + 4H2SO, (разб.) + K2Cr207 = 3K NO3 + Сг2(ЗО4)з + 4H2O0 + К.,5О.. 


‚ КМО; + 6H°(Zn, конц. KOH) = МНз{ + КОН + H,0 (кип.). 

. 2КМО; (насыш.) + (NH4)2SO, (насыщ.) = 2N2t + К.5О. + 4Н.О (кип.). 

. 2КМО) + 2H2SO, (разб.) + 2KI = 2NOT + 154 + 2Н2О + 2K2S0,. 

. 2КМОж» + 2H2SO, (разб.) + 2FeSOun = 2№01 + Ее2($О4)з + K2SO, + 2Н2О. 
. 3KNO2 + Cr,03 + KNO3 = 2K2CrO, + 4NO (400—500° С). 
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15. КМО, (конц.) + МН«СЮ. (конц.) = КС!Ю44 + NH«NOz (до 15°С). 
16. 2KNO2 (разб.) + 2AgNOs = (Ag—ONO, Ag—NO,)+ + 2KNOs, 
КМО) (конц.) + AgNO2 = K{Ag(—NO ),]. 


305. NH«NO2-—— HATPHT АММОНИЯ 


Белый, неустойчив при хранении (желтеет), разлагается при нагревании. Чув- 
ствителен к O2 воздуха, особенно во влажном состоянии. Хорошо растворяется 
в холодной воде (гидролиз по катиону и аниону). Кристаллогидратов не. 
образует. Разлагается в кипящей воде, щелочах. Проявляет окислительно-вос- 
становительные свойства. Получение см. 278°, 297°, 304'5. 


М, = 64,04 d=1,69; К, = 180,109, 300°, 
1. NH,NO, = М, + 2Н2О (60—70° С). 
2. МН.МО2 (разб.) = МН: + МО}, 
МН: + 2H,0—— МН, .Н.О + H30*; pK, = 9,24, 
МО; + Н2О-—> HNO? + OH; рКь = 10,71. 


3. _ МН4МО, (конц.) = Nat +2Н2О (кип.). 
4. МН.МО) + HCI (pa36.) = МНС! + HNO, (комн.). 
5. NH«NO, + NaOH (конц.) = NaNO, + NHsf + Н2О. 
6. 2МНАМО, (pa36.) + Оз ——> 2NHsNOs. 
7. SNH4NO2 + 3H2SO. (разб.) + 2K MnO« = SNHgNO3 + 2MnSQ, + 3H20 + 

+ К›5О.. 
8. 2МНМО хо + 2H2SOu (разб.) + 2FeSO, = 2МО1 + Fe,(SOx)s + (NH4)2SO, + 


+ 2H,0. 


306. HNO; — АЗОТНАЯ КИСЛОТА 


Бесцветная жидкость, весьма гигроскопичная, при стоянии на свету окраши- 
вается в желтый цвет. В жидком состоянии снльно автоионизирована. Хоро- 
шо растворяет оксиды азота («дымящая» кислота -- красно-бурая жидкость, 
d= 1,56), Неограниченно смешивается с водой. Перегоняется при обычных 
условиях в виде азеотропной смеси (массовая доля 68,4% НМОз; d = 1,410. 
кип = 120,7° С). Образует гидраты HNO; - H2O (точнее, H3NO,4 — ортоазот- 
ная кислота, {пл = ~37,85° С) и НМО; - ЗН2О (tna = -18,47° С). В растворе — 
сильная кислота; нейтрализуется щелочами, гидратом аммиака, реагирует с 
оснбвными оксидами и гидроксидами, солями слабых кислот. Сильный окис- 
литель; реагирует с металлами, неметаллами, типичными восстановителями. 
Концентрированная кислота пассивирует Al, Be, Bi, Co, Cr, Fe, Nb, Ni, Pb, Th, 
U; не реагирует с Au, Ir, Pt, Rh, Ta, W, Zr. He разрушает дноксид кремния. 
Смесь концентрированных HNO; и НС! («царская водка») обладает сильным 
окислительным действием (превосходит чистую НМО}), переводит в раствор 
золото и платину. Еще более активна смесь концентрированных HNO; и НЕ. 
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Безводная кислота — протонный растворитель. Получение см.: в промышлен- 
ности — 273’, в лаборатории — 52°, 298°, 2997. 


wy 


м 


М, = 63,01; d= 1,503, tan = -41,6°С; ши = +82,6° С (разл.). 


4НМОз<—> 490) + 2H20 + 0, 1 (комн., на свету). 
HNO; + Н2О = МО; + НзО*. 

HNO; (разб.) + NaOH = NaNO; + H,0, 

HNO; (разб.) + NH3 - HxO = МН4МО; + H,0. 

2HNO; (2—3%-я) + 8H° (Zn, разб. H2SO,) = NHsNO; + ЗН.О, 

2HNO3 (5%-я) + 8H” (Mg, разб. H2SO,) = №201 + 5H20, 

HNO;(30%-s) + 3H°(Zn, разб. H2SO,) = NO + 2H,0, 

HNO3(60%-s) + 2H®(Zn, разб. H,SO.) = HNO2 + НО (кат. Ра). 
2НМО; (конц.) + Ag = AgNO3 + МО:1 + Н.О. 

8HNOs (разб.) + 3Cu = 3Cu(NO3)2 + 2NOT + 4Н.О, 

10HNO; (разб.) + 4Mg = 4Mg(NO3). + N20 1 + 5H,0 (примесь Н2), 
12HNOs (разб.) + SSn ——> 5$1(М0:); + Not +6H2O — (примесь NO). 
ЗОНМО; (оч. разб.) + 8Al = 8AI(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H20 (примесь Н)). 
12Н МО; (оч. разб.) + 5Ее = 5Ре(МО:з)› + М. 1 + 6Н2О (0— 10°C), 
4HNO; (разб.) + Ее = Fe(NOs)3 + МОТ + 2Н;О. 

4НМО: (конц., гор.) + Hg = Hg(NOs)2 + 2МО.1 + 2Н.О, 

8НМО; (разб., хол.) + 6Hg = 3Hg2(NOs). + 2МОТ + 4Н.О. 


. 4HNO3 (конц.) + Ge —+> GeO) + 4NO24 + 2H,0. 
. 6HNO3 (конц.) + $ = H2SO, + 640.1 + 2H,O (кип.), 


SHNOs (конц.) + Р (красн.) = H3PO, + 5NO,* + Н.О (кип.). 


‚ 1OHNOs (конц. гор.) + 1, = 2HIO; + 10МО.1 + 4H,0. 

. 2HNOs (разб.) + MgO = Mg(NOs3), + H20. 

. 2HNOs (разб.) + Си(ОН); = Cu(NOs)2 + 2H20. 

. 4НМО: (конц.) + Na[Zn(OH),] = Zn(NO3)2 + 2NaNO; + 4Н.О, 


2HNOs (разб.) + Na2[Zn(OH),] = Zn(OH)2+ + 2NaNO3; + 2Н2О. 


. 2НМОз + Na2CO; = 2NaNO; + CO;f + НО, 


2НМО; (04. разб.) + CaSO3 = Са(МО:) + $021 + Н2О. 


‚ HNO (конц.) + KFy = КМО; + HFT. 
‚ 3HNOs (разб.) + [Ag(NH3):]OH = AgNO + 2NH.NO; + НО, 


6НМО: (конц.) + [Ni(NH3)s](NOs)2 = Ni(NO3)2 + бМН.МО.. 


- HNO; (конц.) + Н2О; (konu.) —> HNO2(03-) +H,0. 
‚ 2HNOs (конц., гор.) + $0: = H2SO, + 2МО)^. 


. 2HNOs (конц.) + Аз2Оз + 2Н.О = 2Н3А5 О, + №203 (0° С), 
4HNOs (конц.) + As,O3 + Н2О = 2H3AsQ, + 4№0.1 (кип.). 
. 6HNO; (60%-я) + HI = HIO; + 6МО. + ЗН:О (кип.), 
4НМО; (конц.) + ЗК) = КГС!) + 2NO2T + 2H2O + 2KNO; (комн.). 
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39. 


41. 


. ЭНМО: (разб., хол.) + ЗН(РНО)) —^ > 3H,(PHOs) + 2NOT + НО. 
. 4HNO3 (конц.) + МСЬ = M(NOs)3 + 2НС! + МО: 1 +НО (M=Fe, Cr). 


„ 2НМО; (конц. хол.) + H2S (насыщ.) —~—> $4 + 2NO2 + 2Н2О, 


4НМО: (конц.) + Ма2$ = 2МаМО; + 2М02 1 + $$ + 2Н2О, 
8HNO3 (конц.) + CuSq) = CuSO, + 8МО21 + 4H20 (кип.). 


. HNO3 (конц.) + Ма($ОзМН)) = NaHSO, + (NO) МН; 
. HNO (конц.) + ЗНА (kon), (NO)CI + 2Cl° + 2H20 (комн.), 


2HNO; (конц.) + 6НС! (конц.) = 2NOT + 3С1. 1 + 4Н2О (100—150° С). 


. НМО: (конц.) + 4НС! (коиц.) + Au = H[AuCl] + NOT + 2Н2О. 
‚ 4HNOs (конц.) + 18НС! (конц.) + 3Pt = ЗНАРЕСЬ] + 4МОТ + 8H20. 
. 4HNO; (конц.) + 18НЕ (конц.) + 381 = 3H2[SiFe] + 4NOT + 8Н2О, 


2HNO; (конц. гор.) + 4НЕ (конц. + W ——> H{WO.Fy] + 2NOt + 2H20. 


. 2HNOs (разб.) + 3H2SOx (разб.) + 6Hg = 2NOT + ЗНЕ2$ 04 + 4H20. 
. 2НМО: (конц.) + Н2$О4 (конц.) + 


электролиз 


+ 2H,0 (МНзОН)-50. (катод) + ЗО? (анод) [до 15° С]. 
на Ну-катоде 

. 4НМО: (дымящ.) + Р.О = 2М20; + 4НРОз (в атмосфере O2 + Os). 

. HNOs (безводн.) + Е; = (NO2)OF + НЕ (комн.). 

. HNO; (безводн.) + Н$ОзС! = (МОСИ + H2S0, (0° C). 


. HNOs (безводн.) + 2НСЮ, (безводн.) = (NO3)C1O,+ HC1O4- Н2О} (комн.). 
. HNO3 (безводн., хол.) + 2НЕж <—® Н2МО; + HF. 


НМО; (безводн., гор.) + 4НЕь) <—? НзО* + NO}+ 2HFz. 


. НМОз (безводн.) + 250; ‹—? МО; + HS.0;, 


HNOs (безводн.) + 2H2SO, (безводн.) <— НзО* + NO} + 2Н$О4. 
6HNOs (безводн.) + 2Ka[Fe(CN)«] = 2K2[Fe(NO*)(CN)s] + 2НСМ + Ont + 
+ 4К МО: + 2Н.О, 

ЗНМО; (kon) + К4(Ее(С№ = NOot + HCNT + K2[Fe(H20)(CN);] + 


+ 2KNO; (кип.). 
. НМОз (безводн.) + KNO3 = K* + [H(NOs)]. 
ЗНМО; (безводн.) ——? H:NO}+ [H(NO3)J; рК? = 1,70, 


H2NO; —>? NO; + НО, [H(NOs)2}" +H.,0 << H;0° + 2NO3. 


307. NH2Cl — ХЛОРАМИН 


Бесцветная маслянистая жидкость. При низких температурах разлагается, 
более устойчнв в атмосфере МНз. Стабилизируется при введении органических 
радикалов. Хорошо растворяется в холодной воде, медленно разлагается. В 
неводных растворителях относительно устойчив. Полностью разлагается горя- 


160 


чей водой, кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Проявляет окислитель- 
но-восстановительные свойства. Получение см. 273", 275”, 288". 


М; = 51,48;  ш=-66° С. 


1. 3NH,CI = М; + МНЕ + 2HCI (выше —40° С). 

2. МНС! (конц.) + 2H20 < МН». НЮ + HCIO (по 10° С). 

3. 3NH,Cl + ЗН = 3NHs f + 2HCI + НСЮ: (60—80° С). 

4. МНС + 2HC! (конц.) = МН4С! + Cht {комн.). 

5. 4NH,Cl + 4МаОН (pa36.) ——> Not + 2(NH3- H20) + ЗМаС! + МаСЮ + 
+ НО (t=3+ 4,54). 

6. МН2С! (конц.) + МН» - НХ (разб.) — М.Н + СГ + H20. 

7. 2NHjCl + №Н. . Н© = Nof + 2NH,CI + Н2О (кат. CuCl). 

8. МН! + МаСЮ (конц.) + 2МаОН (конц.) = Naf + ЗМаС! + ЗН2О. 

9. 


МН2С! + 2Н2О + 2KI (разб.) = МН» - Н2О + In) + КОН + KCl. 


308. NF; — ТРИФТОРИД АЗОТА 


Бесцветный газ. Термически устойчивый (в отличие от E3N, где Е = Cl, Br, 1). 
Хорошо растворяется в холодной воде (гидролиза нет). Разлагается кипящей 
водой, щелочами. Малореакционноспособный (даже при нагревании). Получе- 
ние см. 272°, 273’, 309°. 


М, = 71,00; doy = 1,8850139. p = 3,168 г/л (н. у.); 
thn = -206,78° С; ки = -129° С. 


1, 2МЕ, = М) + 3F, (выше 600° С). 
2. ЗМЕ: + 5Н2О —+ HNO; + 2NO 1 + 9HFt (кип.). 
3. 2МЕз + ЗН (пар) <= N20; + 6HFT (0° С, электрич. разряд.) 
4. МР» + 4МаОН (конц., гор.) = 3NaF + NaNO, + 2H20. 

5. 2МЕ: + ЗН. = М. + 6HF (электрич. разряд). 
6. 2NF3 + О) = 2NOF;° (-196° С, электрич. разряд). 
7. NF3+ 35$ =S(N)F + SF. (400° С, вак.). 
8. 4МЕ: + С (графит) = 2N2F, + СЕ. (350-—375° С). 
9. 2МР, + Си = М.Е. + CuF, (375° С). 
10. МЕ; + NH.F = М) + 4HF (600—700° С). 
11. NF3 + ЕР + F2 = (МЕДЕЕЯ (Е = As, Sb; УФ-облучение). 


309. (NO)F — ФТОРИД НИТРОЗИЛА 


Бесцветный газ, голубоватая жндкость. Термически устойчив. Хорошо раство- 
ряется в жидком HF с образованием сольватов. Реагирует с водой, щелочами, 
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гидратом аммиака. Энергично взаимодействует с фосфором, кремнием и диок- 
сидом кремния. Получение см. 296°, 311". 
М, = 49,00; da = 1,719; doo = 1,326, 
p = 2,335 г/л (н. у.); thn = -132,5° С; tan = —59,9° С. 

1. (NO)F + H.O (ол.) = HNO? + HF, 

3(NO)F + 2Н2О (rop.) = 2NOt + HNO; + 3HF. 
2. (МО + 2NaOH (pa36., хол.) = NaNO + NaF + H20, 

(NO)F + 2(NHs - H20) [разб., хол.] = МН4МО) + МНЕ + H20. 


3. (NO)F + НЕ) ——? (NO)F - nHF (n = 3, 6). 
4. (NO)F + О; = (NO2)F + O2 (комн.). 
5. (МО + F; = МОБ; (комн.). 
6. (ОЕ + ОЕ; = 02+ МЕ» (комн.). 
7. S(NO)F + P (красн.). = PFs + 5МО (комн.). 
8. 4(NO)F + Si = SiF, + 4МО (комн.), 

4(NO)F + SiO, = $184 + 2NO + 2М0; (комн.). 
9. (NO)F + CIF; = (NO*)[CIF,] (-25° C). 


310. (NO)C1 — ХЛОРИД НИТРОЗИЛА 


Оранжево-желтый газ, желтовато-красная жидкость. Термическн неустойчив, 
начинает разлагаться при комнатной температуре. Чувствителен к свету. Реа- 
гирует с водой, щелочами. Проявляет окислительно-восстановительные свой- 
ства. Сильно корродирует металлы. Получение см. 296°, 298°, 304°. 
М, = 65,46; doy = 1,592; р=2, 992 г/л (н. y,); 
ton = -59,6° С; и = -5,4° С. 


1. 2NO)CI > 2INO+Ch (25—100° С). 
2. (NO)CI + H20 (хол.) = НМО) + HCl, 
3(NO)CI + 2Н.О (гор.) = HNO; + 2NO f + ЗНА. 
3. (NO)CI + 2МаОН (хол.) = NaNO, + NaCl + Н2О, 
3(NO)CI + 4МаОН (rop.) = NaNO; + 2NOT + 3NaCl + 2H,0. 
(NO)CI + Оз = (NO2)CI + O2 (комн.). 
4(NO)CI + Si = SiCla + 4NO. 
3(NO)CI + Fe = FeCl; + 3NO. 
2(NO)C1 + 2HI (разб.) = 15$ + 2NOT + 2HCI. 
2(NO)CI + 3H20 + 2SO2 = №201 + 2H2SO, + 2HCL. 


(NO)Cla) <— NO* + СГ. 


eo PAARWS 


311. (NO2)F — ФТОРИД НИТРОИЛА 


Бесцветные газ и жидкость, белое твердое вещество. Разлагается при умерен- 
ном нагревании. Образует сольваты в жидком НЕ. Гидролизуется водой, 
реагирует со щелочами, кремнием. Не реагирует с водородом, серой, углеро- 
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дом. Сильно корродирует металлы. Абсорбируется ртутью. Получение см. 
298°, 3094, 313°, 


М, = 65,00; day = 1,924; day = 1, 49207. 
р= 2,90 г/л (и. у.); tea = -166,0°C; trun = -72,4° С. 
2(NO:)F = 2(NO)F + Оз (300° ©), 


1. 
2. (NO2)F + НФ = HNO; + НЕ. 
3. (NO2)F + 2NaOH (pa36.) = NaNO; + NaF + Н.О. 
4. (NO.)F + НЕ <— (МОЕ. "НЕ (n = 3,5; 4; 5,25; 6,67). 
5. 4(NO,)F + 3Si = 394 + 4NO + 2Si0, (комн.). 
6. 6(NO.)F + 6Н2О + 2Ее = 2ЕеЕзф + 6HNO3 + ЗН21, 

3(NO,)F + 2Ее = Ее.Оз + 3(NO)F (150—200° C). 


312. (NO2)C1 — ХЛОРИД НИТРОИЛА 


Бесцветный газ, светло-желтая жидкость, белое твердое вещество. Термически 
неустойчивый, начинает разлагаться при комнатной температуре. Полностью 
гидролизуется водой, реагирует со шелочами. Сильно корродирует металлы. 
Получение см. 30635, 310%. 


М, = 81,46; °р=2,57 г/л (н. у.); шт =-141°С; 


teun = —14,3° С. 
1. 5(NO2)Cloy < М0; + (40) С! + №20 + 2СЬ^, 
20402) С! = 2МО) + Ch (выше 100° С). 
2. (NO,)CI + Н2О = HNO; + HCI. 
3. (NO,)CI + 2NaOH (pa36.) = NaNO, + МаСЮ + НО (комн.). 
4. 6(NO,)CI + 6H2O + 2Fe = 2FeCl; + 6НМО: + ЗН, 
3(NO,)CI + 2Fe = Fe,03 + 3040) С! (40—50° С). 


313. МОР; — ТРИФТОРИД-ОКСИД АЗОТА 


Бесцветный газ, разлагается при умеренном нагревании. Не растворяется в 
воде (гидролиза нет). Разлагается концентрированными щелочами. Мало- 
реакционноспособный; не реагирует с диоксидом кремния. Полученне см. 
308°, 309°. 
М, = 87,00; 4 = 0,927; 9 = 3,88 r/n (H. y.); 
ton = -160° С; Би = -85° С. 


1. МОР: = (МО) + F, (300° С). 

2. МОР: + 2H;0 <— HNO; +3ЗНЕ (практически He идет).. 
3. МОЕ: + 4МаОН (конц., гор.) = NaNO; + 3NaF + 2Н.О. 

4. МОЕ: + Cl, = 2CIF + (МОЕ (KOMH.). 

5. NOF; + 2NO = 3(NO)F (KOMH.). 
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6. 2NOFs + 4МОцю = 2(NO)F + 404ОЭЕ. 
7. NOF3 + EFs = (МОРУЕЕ (150° С; Е = Аз, Sb). 


314. (NO)HSO,— ГИДРОСУЛЬФАТ НИТРОЗИЛА 


Ннтрозилсерная кислота. Белое твердое вещество, устойчнвое в сухом воздухе. 
Хорошо растворяется в концентрированной серной кислоте. Разлагается 
водой, щелочами, гидратом аммнака. Окнсляет ртуть. Получение см. 296°^, 
415°, 424%, 


M, = 127,08; Inn = 73,5° С (разл.). 
1. 2(NO)HSO, = Н2$ 04 + SO3 + NO + МО» (выше 73,5° С). 


2. (NO)HSO, + H20 (xon.) = НМО; + H2SO,, 
3(NO)HSO, + 2H,0 (rop.) = 3H2SO4 + HNOs + 2NO. 


3. 2(NO)HSO, —*—> (NO),S.07 + Н:О (в гор. конц. H2SO,). 
4. (NO)HSO, + ЗМаОН (pa36.) = NaNO + Na2SOx + 2Н2О, 
(NO)HSO, + 3(NH3 - H20) [конц., гор.] = №21 + (NH4)2SO, + 4H20. 


5. 2(NO)HSO, + 2Hg = 2NOT + Н82504 $ + Н2$О4 (в конц. H2SO,). 
6. (NO)HSO, + HCle = (NO)CIT + Н:3 04 (в безводн. H2SO,). 
7. 2(NO)HSO, + SO3 = (NO)28207 + H2SO4 (в безводн. H2SO,). 
8. (NO)HSO, + NO <? М.О; (син.) + Н$О; (в безводи. H2SO,, р). 
ФОСФОР 


315. P— ФОСФОР 


Неметалл. Существует в нескольких аллотропных формах. 

Белый фосфор состоит нз молекул Ра, метастабильный, при комнатной 
температуре мягкнй как воск (режется ножом), на холоду хрупкий. Плавнтся и 
кипит без разложения, летучий прн слабом нагревании, перегоняется с водя- 
ным паром. Медленно окисляется на воздухе (цепная реакция с участием 
радикалов -PO, хемнлюминесценция), при слабом нагревании воспламеняется 
в присутствии кислорода. Хорошо растворяется в сероуглероде, жндких РСЬ, 
РВгз, МН» S2Cl, и $0». Плохо растворяется в тетрахлориде углерода. Не 
растворяется в воде, хорошо сохраняется под слоем воды. Чрезвычайно хнми- 
чески активен. Энергично окисляется кислотами H2SO, и HNOs, пероксидом 
водорода, перманганатом калия, галогенами, халькогенами. Восстанавливает- 
ся водородом, тнпичными металлами. В растворах щелочей подвергается 
дисмутации. Восстанавливает благородные металлы из растворов нх солей. Не 
реагирует с азотом, углеродом. 

Красный фосфор состоит из полимерных молекул P, разной длины, 
метастабильный, рентгеноаморфный. При нагревании возгоняется. Окнсляется 
на воздухе (значительно медленнее, чем белый фосфор). Не растворяется в воде 
и (в отличне от белого фосфора) в сероуглероде. Химическая активность 
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красного фосфора значительно меньше, чем белого и черного фосфора. Рас- 
творяется в расплаве свинца, из которого кристаллизуется фиолетовый 
фосфор (фосфор Гитторфа) состава Py (4 = 2,32 + 2,36; {ног = 429° С). 
Черный фосфор состоит из непрерывных цепей P,, имеет слоистую 
структуру, по внешнему виду похож на графит. Термодинамически устойчи- 
вый, высокоплавкий. Химически пассивный по сравнению с белым фосфором. 


Устойчив на воздухе. 
Получение белого фосфора см. 337°, 353'; красный и черный фосфор 


получают нз белого фосфора в особых условиях. 
Ра: М, = 123,896; 4= 1,82; tm = 44,14° С; 
кип = 287,3° С; k= 3,3. 10%. 
Р (красн.): М, = 30,974 d=2,34; т = 593°C (р). 
Р (черн.): М, = 30,974, 4=2,7; tan 1000°С (p). 
2Р (красн.) + 8Н>О = 2H3PO, + SH2 (700— 900° С, р; кат. Pt, Cu, Ti, Zr). 


2. Ру + 6H2SOx« (конц.) = 4H2(PHOs) + 6SO2, 
Ра + 3H2SeO; + ЗН2О = 4H2(PHO;) + 3Sev. 


3. Р(красн.) + SHNOs (конц.) = H3PO, + 5МО) + НО (кип.). 

4. Ps + 8МаОН (конц.) + 4H20 = 4Na,(PHOs) + 6H2t (кип.), 
P, + ЗМаОН (конц.) + 3H20 (хол.) —> ЗМа(РН20:) + РНЗ1. 

5. 2Р4 + 3Ba(OH), (конц.) + 6Н2О = 3Ba(PH,0;), + 2PH3t (70° С), 
Ва(РН:О))› + H2SO, (разб., хол.) = BaSOgl + 2Н(РН.О.). 

6. Ру + б6Н) = 4PH; (300— 360° С, р). 

7. Pa t+ 502 = PyOio (34—60° С, сгорание на воздухе), 
4Р (красн.) + 502 = Р.О 5 (240—400° С, сгорание на воздухе). 

8. Ра + 6H20 (влага) + 302 (воздух) ——> 4H,(PHO;) [комн.], 
P, + 4H20 (влага) + 402 = 2H4P20¢ (30—40° С). 


9. Ps + 10H2O2 (разб.) + 4МаОН (оч. разб.) = 4NaH2PO, + 8H,0 (KOMH.), 
2P (красн.) + 4Н2О; (pa36.) + 2МаОН (10%-й) ——> NajHaP,Ogt + 


+ 4H,0 (30—50° С). 
10. Р (красн. быте АЙ, pe 
. расн. быстро) 3, PFs (-60° С). 
Cha, . . . 
11. Ром, poy, Юй, р, (в жидк. С5;), 
Р асн. Ch, 50—-60° С Ch, 90°C 
(xp cH.) (сгорание) РСЬ (сгоранне) PCs. 
12. P (красн.) "OM", ppp, Bra 100-150°C , Bp 
13. Py + 412 = 2P21, (оранж.) [komu., в CS], 
2Р (красн.) + 31, = 2PIs (кнп., в CS)). 
14. Py + 7S —*-> P,S, (комн., в С$)), 
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30. 


Р (красн.) — 10 ь ps, @=2,3,5 +7,9, 10), 


{атмосфера СО?) 

4Р (красн.) + 9$ ——> PSs (550° С, р, примесь P4S7). 
. Py + ЗЕ = PuEs (кип. в гептане, Е = Se, Te). 
‚ Р(красн.) —М№+ NasP, МазРз (200° С), 

2P (красн.) + 3Ca = CasP2 (350— 450° С). 
. Pg + 6 НС! = 2РН; + 2PCls (300° С). 
. бР. + 4PI3 + 48Н2О (по каплям) = 12РНА + 16НзРО4 (30—40° С). 
. Pg + 6N20 = РАО + 6N2 (550—625° С), 

P, + 6CO2 = PsOg + 6CO (650° C). 
. Pa + 4NaClO2 + 4NaOH (разб.) = 2Na2H2P20¢ $ + 4NaCl (10—15° С), 

12Р (красн.) + 10К СЮ: = ЗР.Ов + 10КС (50° С). 
. Pa + 4H2SO, (разб.) + 4K MnO, = 4KH2PO, + 4Мп5О4 (KOMH.). 
. 6P (красн.) + 4H20 (гор.) + 8KMnO, = 3K2H2P20. + 8MnO2 + 2KOH. 
. ПР + 96Н2О + 60CuSO, —*—> 24HsPO, + 20СизРу + 60H2SO, (0° C), 

Ра + 16H20 + 10CuSO4 = 4H3PO, + 10Cul + 10H2SO.« (кип.). 
. Pa + 16Н2О + 20AgNO; = 4H3PO, + 20А8 + 20НМОз (кнп.). 


. Р4 + 2Н2$:О7 (олеум) + 2Н$ЗОзЕ =(Р2*)($ОзЕ)› + SO2 + 3H2SOx, 
8P (красн.) + 2H2S207 (олеум) + 2HSO3F =(P?*)(SOsF)2 + SO2 + 3H2SO,. 
. Рщь —> 4Р (красн.) [250—260° С, кат. 12, Ма]. 
‚ Pag —> 4Р (черн.) [oT комн. до 200° С, р]|, 
Ра) ——> 4P (черн.) [370—380° С, кат. Hg]. 
. 4Р (красн.) = Par (416° С). 
. 4Р (черн.) <? Рю (453° С), 
Р (черн.) —>Р (красн.) [550—560° С, р]. 


800—900° C 1700-1800 °C 
Pye) ——— ОР —— > 4Р. 


316. PH; — ФОСФИН 


Монофосфан. Бесцветный газ. Плохо растворяется в воде, не реагирует с ней. 
При низких температурах образует твердый клатрат 8PH3- 46H.0. Не реагиру- 
ет со щелочами, гидратом аммнака. Сильный восстановнтель, окисляется 
концентрированными серной и азотной кислотамн, иодом, кислородом, перок- 
сидом водорода, гипохлоритом натрня. Донорные свойства выражены значи- 
тельно слабее, чем у аммиака. Получение см. 11924, 315% % 7, 317'. 2.4, 32311. 


|. 
2. 
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М, = 34,00; р= 1,5294 г/л (н.у.); tan = -133,8° С; 
кип = —87,42° С. 


PH; + 3H2SO, (конц.) = H2(PHOs) + 3$021 + 3H20. 
PH; + 8НМО; (конц., гор.) = НзРОд + 8№О-1 + 4Н.О. 


3. РНз+20) = НзРО‹ (150° С). 
4. PH; +2Н.О + 21, = H(PH202) + 4HI, 
PH; + NaOH (разб.) + 2NaClO = Na(PH;202) +.2NaCl + НО. 
5. 2PH3 + 4NaOH (конц. + 7H2O2 (конц.) = NasP20¢ $ + 12H20. 
6. PH; + HCl = PH.Cl (30° С, при полном отсутствии влаги), 
PH; + HI (конц.) = РН. 
7. 4PH; + Ni — > [МКРНэ)4ю (комн., р). 


317. PHA —ИОДИД ФОСФОНИЯ 


Белое твердое вещество, бесцветная жидкость. Легко разлагается при слабом 
нагревании, мгновенно — большим количеством воды. Реагирует со щелоча- 
ми. Снльный восстановитель, окисляется серной и азотной кислотами, перок- 
сидом водорода. Полученне см. 31518, 353. 
М; = 161,91; day = 2,86; tan =-18,5° С; 
вип = 80° С (разл.); —teyon = 62,3° С. 


от -20 до -10°C 
2. PH,l + H,O = РН: + НзО* +Г. 
3. 2РНА + 7H2SO, (конц.) = 2H2(PHOs) + 154 + 7$021 + 8H20, 
2PHal + 18HNO3 (конц., гор.) = 2H3PO, + 15% +18МО21 + 10H20. 
РНа + NaOH (разб.) = PH; + Nal + Н2О. 
РНА + 4H20> (конц.) = H3PO, + HI + 4H20. 


м > 


318. Р4О6 — ГЕКСАОКСИД ТЕТРАФОСФОРА 


Белый, весьма летучий, при умеренном нагревании разлагается. Неустойчив на 
свету (вначале желтеет, затем краснеет). Чувствителен к O2 воздуха. Проявляет 
кислотные свойства, медленно реагирует с холодной водой (горячей водой 
разлагается), щелочами. Реакционноспособный, реагирует с хлороводородом, 
галогенами, серой. Получение см. 315'°, 319°. 


М, = 219,89; d= 2,135; т = 23,8° С; Фи = 175,4° С. 


4P,06 = ЗРаО: + 4Р (красн.) (210—250° С, вак.). 
Р4Оь + 5Н2О (хол.) —~—> 2H,(PHO3) + H2(P2H20s), 

6Р4Оь + 24H20 (rop.) = 8P (красн.)$ + 15H3PO, + РН31. 

РаОь + 6NaOH (конц.) = 2Ма2(РНО:) + Na2(P2H20s) + H20. 

Р4Оь + 202 = Р.О (50—120° С). 
Р4Ов + 6E2 = 4PE30 + O2 (комн.; Е = Cl, Br). 
Р4Ов + 9$ = Р4Зь + 3SO2 (выше 150° С). 
Р4Ов + НС, = 2H2(PHOs) + 2РСЬ. 


o> 


INAS YH 
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319. Р4О 10 — ДЕКАОКСИД ТЕТРАФОСФОРА 


Фосфорный ангидрид. Белый, очень гигроскопичный (снльнейший дегидрати- 
рующий агент). Существует в аморфном (в виде хлопьев), стеклообразном и 
кристаллическом состояниях. При нагревании кристаллический Р«Ою возго- 
няется. Плавится только под избыточным давлением, переходнт в легкопо- 
движную жидкость. Прн дальнейшем нагревании полимеризуется, при охлаж- 
дении жидкостн образуется стеклообразный продукт (Р2О5». Проявляет кис- 
лотные свойства, энергично реагирует с водой, щелочами. Легко 
галогенируется. Восстанавливается фосфором. Образует пероксосоединения. 
Получение см. 315”, 318%. 
М, = 283,89; d= 2,39 (аморфн.), 2,737 (стекл.), 2,284 (крист.); 
Inn = 422°С (р); вт = 591°С (р). 


1. P09 HA, Hpo,; 202" C, H,P,0, 20» H3PO,. 


2. Р.О + 4HNO3 (безводн.) = 4НРОз + 2N20s (0° C), 
P.O. + 4HCIO, (безводн.) = 4НРОз + 2C1207 (-25° С, атмосфера Оз). 
3. Р.О + 12NaOH (pa36.) = 4NasPO, + 6Н2О. 
4. Р.О + 6F2 = 4POF3 + 30) . (100° С). 
5. Р4Ого + 3HF = POF; + 3HPO3 (120—170° С). 
PO НРЕЧ, H[PO.F:], H:{PO5F]. 
6. Р.О + бМНАЕ = 2МНАРО»ЕЛ + 2(NH4)2[PO3F] (300° C). 
7. PsOio + ЗНЕ = РЕЗО + ЗНРОз (200° С: Е =Cl, Br). 
8. Р.О + 6PCls = 1ОРСЬО (150-—175° С). 
9. 3P,O19 + 2P4 = 5Р4Об (50° C). 
10. 3P4O10 + 22M = 10МРО: + 4M3P (300—400° С: М = Li, Ма). 
11. Р4Оо + 8H202 (безводн.) = 4H3P02(03"), + 2H,O (-20° С), 
PsO10 + 4НгО; (конц.) + 2Н2О = 4H3PO3 (О?) (комн.). 
359° С выше 1100° С 


12. Р.О > Р.О —— > _ 2 P20 500). 


320. H(PH202) — ФОСФИНОВАЯ КИСЛОТА 


Фосфорноватистая (гипофосфористая) кнслота, ранее НзРО.. Белая. Низко- 
плавкая, при слабом нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, в 
растворе незначительно изомеризуется в фосфонистую кислоту Н2(РНО_). Ней- 
трализуется щелочами и гидратом аммиака. Сильный восстановнтель (в кон- 
центрированном растворе и при нагревании), слабый окислитель. Получение 
см. 315°, 316°, 321°. 


М. = 66,00; d= 1,493; tan = 26,5°C; К, = 100%), 


1. 3H(PH202) = 2H2x(PHOs) + РН» (50—140° С), 


2H(PH,02) = H3PO. + PHs (160—170° C). 
2. Н(РН:О)) + H.0 (хол.) —> PH20) + H30*; pK, = 1,10. 
3. H(PH20,) + Н2О = H2(PHO;) + Hot _(комн., кат. Pd), 


8Н(РН.О) [конц.] = PH3t + 4Р (красн.) $ + 2H2t + ЗН3РО, + 4Н2О (кип.). 
4. H(PH202) + Н;}50. (конц., хол.) = H2(PHOs) + SO2 + H20, 

3H(PH202) + 2НМО: (pa36., хол.) — + 3H.(PHOs) + 2NOT + H20. 
5. H(PH202) + NaOH (pa36.) = Na(PH202) + H20, 

Н(РН.О)) + NH; .НО (конц.) = NH,(PH202) +Н.О. 
6. ЗНФН:О) [конц] + ЗН2О + 2CuSO, (разб.) = 2CuHt + 3H2(PHOs) + 

+ 2НЗО.. 
7. H(PH,0,) [конц + 2AgNO3 + Н2О = 2А8 + H2(PHO:) +2НМО; (50°С). 
8. 3H(PH20;) [конц] + As,O3 = 2Аз$ + 3H2(PHOs) [в разб. HCI]. 
9. H(PH20,) + 4H° (Zn, разб. H2S04) = PH;t + 2Н2О. 


321. Na(PH202) — ФОСФИНАТ НАТРИЯ 


Гипофосфит натрия. Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяет- 
ся в воде (гидролиза нет). Мало растворяется в жидком аммиаке. Восстанови- 
тель. Получение см. 315%, 316*, 320°, 322°. 


М, = 87,98; К, = 8309, 554. 
5Na(PH202) = NasP,07 + NaPO; + 2PH; + 2Н› (230—240° С). 
Ма(РН2О)).Н2О = Na(PH20,) + H.O (150—170° С). 
Ма(РН.О)) [разб.] + 4Н.О = [Ма(Н:0)4* + PHO; (pH 7). 


2Na(PH202) + ЗМаОН (pa36.) = ЗН.1 + Nax(PHO;) + МазРО. (кат. Ni, Pd). 
Na(PH202) + NaOH (pa36.) + H202 (konu.) = Na2PHOs;) + 2H20. 
Na(PH20;) + НзО* (катионит) = Н(РН2О)) + Ма* (катионит) + H20. 


AMP wno 


322. Ca(PH202)2 — ФОСФИНАТ КАЛЬЦИЯ 


Светло-серый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гид- 
ролиза нет). Кристаллогидратов не образует. Разлагается концентрирован- 
ными кислотами, щелочами. Восстановитель в кислотной среде. Получение 
см. 112^. 


М; = 170,05; К, = 15,409, 12,5009 
1. ЗСа(РН2О)), = 3Ca(PHOs) + H2(PHO;) + 2PH3 (200° С). 
2. Ca(PH20:)2 (разб.) + 6Н.О = [Ca(H20)<]°* + 2PH,0; (pH 7). 


3. Ca(PH202)2 + H2SO, (разб.) = CaSO,) + 2Н(РН?О)), 

2Ca(PH202)2 + H2SO, (конц.) = CaSO, $ + Ca(H2PO4)) { + 2PH3t  (кип.) 
4. Ca(PH202) + 2Са(ОН), = Саз(РО4)2+ + 4H,t (кип.). 
5. Ca(PH202)2 + 2H20 + 4AgNO; = 4Agl + 2H.(PHOs) + Ca(NO3)2 + 2HNOs. 
6. Са(РН2О)), + МазСО; (насыш.) = 2Ма(РН?О)) + CaCO; +. 
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323. НХРНОз) — ФОСФОНОВАЯ КИСЛОТА 

Фосфористая кнслота, ранее НзРОз. Белая, разлагается при нагреванни. На 
воздухе медленно окисляется. Очень хорошо растворяется в воде, в растворе 
незначительно изомеризуется в тригндроксид фосфора Р(ОН)з. Слабая кисло- 
Ta, нейтрализуется щелочами. Менее сильный восстановитель, чем H(PH202), 
слабый окислитель; при комнатной температуре реагнрует медленно. Получе- 
ние см. 3157, 316', 31827, 348), 353. 


М, = 82,00; d= 1,651; tan = 74°C; К, = 309, 694°, 
1. 2H2(PHO;) = H2(P2H20s) + НО (100° С, вак.), 
4H2(PHOs) = ЗНЗРО. + PH; (170—200° С, примесь P2H,). 
2. H2(PHOs) + H.O¢=— H(PHOs) + H30*; pK, = 2,00, 
H(PHO;) + H.O <— PHO} + H;0": pK, = 6,59. 


3. НХРНО)) + H2O (nap) = H3PO, + H2 (100—1 20° С). 
4. H2(PHOs) + H2SO4 (96%-я, гор.) = НзРО. + SO. + H20, 
H2(PHO3)+ NO, (дымящ. HNOs) = H3PQ, + NOt (30—50° С). 


5. H.(PHOs) + NaOH (pa36.) = NaH(PHOs) + НО, 
H2(PHOs) + 2NaOH (конц.) = Na2(PHOs) + 2Н.О. 


6. 2H2(PHOs)p) + Ox) —*—> 2H3PO, (kun., кат. 12). 
7. H,(PHOs;) + H,O + Cl, —*—> HPO, + 2HCL. 

8. H2(PHOs) + 2AgNO; + H1O —*—> 2Авф + H3PO, + 2HNOs, 

5 ; 

| 


. НХРНО:з) + Hg(NOs)2 + НО — > Hgl + H3PO, + 2HNOs. 
0. H2(PHOs) + 6H° (Zn, разб. Н50.) = PH3t + 3H20. 


324. Nax(PHO3;) — ФОСФОНАТ НАТРИЯ 


Фосфит натрия. Белый (в виде кристаллогидрата), при нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по аниону), в кнслотной среде анион 
неустойчив. Восстановитель. Вступает в реакции обмена. Образует гетеропо- 
лисоелинения. Получение см. 315°, 3183, 323°, 3482. 


М, = 125,96: {т = 53° С (кр.); К, = 419, 456. 

1. 8МахРНО:) - SHO = 2PH3 + МачР.О7 + 4МазРО. + 41H,0 (120 —250° С). 
2. МахРНО:) + 8Н.О = 2[Na(H20),]* + PHO?, 

(PHOs)* + H.0 — H(PHO;) + ОН`; pK, = 7,41. 
3. Nax(PHOs) + НхРНО:з) = 2Ман(РНО:) [0° С], 

2NaH(PHOs) = Na2(P2H20s) +Н.О (100° C, в разб. HNOs). 
4. Na2(PHOs) + 3NaOH (разб.) + Е› = МазРО. + 2МаЕ +2Н20 (E = Cl, Br). 
5. Nax(PHOs) + 2НЕСЬ + 3NaOH (10%-й) = NasPO4 + НеСЬ\ + 2NaCl + 2Н.О. 
6. МахРНО:) + 2AgNO; = Ag,(PHOs)v (бел.) + 2NaNOs, 
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Na2(PHOs) + MCh = М(РНОз) (бел.) + 2МаС! (М = Ca, Sr, Ва). 
1. Naz(PHOs) + 6MoO3 + 3NHsNOs = (МНУРМовО 4 + 2NaNOs + 
+ HNO; (в 10%-й НМО:. 


325. H«P206 — ГЕКСАОКСОДИФОСФАТИУ) ВОДОРОДА 


Фосфорноватая (гипофосфорная) кислота. Белая, при нагреванни плавится и 
разлагается. Имеет строение (HO),OP—PO(OH):. При хранении изомеризуется в 
фосфористофосфорную (изогипофосфорную) кислоту H3(P2HO¢) со строением 
(HO)(H)OP—O—PO(OH)2. Растворяется в холодной воде. Слабая кислота, ней- 
трализуется шелочами. Разлагается горячей водой, кислотами. Проявляет слабые 
восстановительные свойства. Получение H4P20¢ см. 326°, Нэ(Р.НОв) — 330°. 


М, = 161,97; tan = 73° С (разл.). 
1. H4P,06 ——> Hs(P2HOs) (комн.), 
Н4Р2О% = НСРНО» + HPO; (выше 73° С). 
2. HaP206 - 2H20q) — > H,P20. + 2H2.0 (KOMH., вак., над Р4Ото), 
H,P20¢ . 2Н2О = H2(PHOs) + Н3РО. + НО (70— 100° С). 


3. H4P20¢ (разб.) + Н2О =—>? H;P,0¢ + Н.О*; pXx = 2,19, 

H,P,0¢ + Но —> H,P,02° + НзО*; pkx = 2,81, 

H,P,02° + НО <—? НР.Ох + H30°; pKx =7,26, 

HP,O% + Н:О <— P,O¢ + H30*; pK, = 10,02. 

H4P20¢ (конц.) + НО = H3PO,+ Н›(РНО:) — {xun. в конц. H2SO4, HNO3}. 
Н4Р2Ов + 2МаОН (pa36.) = Ма›Н.Р2О‹{ + 2H20, 

Н.Р2Ов + 4NaOH (конц.) = МазР2Об $ + 4H20. 


6. SH4P206 (конц.) + 3H2SO,4 (pa36.) + 2K MnO, + 2H,0 = 10H3PO,4 + 
+ 2MnSQ, + K2SO,4. 


326. NasP206 — ГЕКСАОКСОДИФОСФАТ(ГУ) НАТРИЯ 


м > 


Гипофосфат натрия. Белый (в виде кристаллогидрата), при нагревании разла- 
гается. Мало растворяется в холодной воде (гидролиз по аниону). Разлагается 
горячей водой, кислотами. Очень слабый восстановитель. Вступает в реакции 
обмена. Получение см. 316°, 327° °. 


М; = 249,90; d= 1,82 (кр.); taa(Kp.) = 250° С (разл.); 
ks = 1,589, 3,160. 
1. 4(Na4P20¢- 10H2O) = PH; + 3NagP207 + Na3PO, + NaOH + 38H20 


(выше 250° С). 
2. NagP20¢ (разб.) + 16Н2О (хол.) = 4[Na(H20),]* + РО , 


Р.0ё + НЮ <— HP,O¢ + OH’; pK = 3,98, 
НР.ОГ + Н2О <? H,P,02-+ OH: pK = 6,74. 
3. NagP20¢ + 2H20 (гор.) = Na2H2P20. + 2NaOH, 
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МалР.Оь + HO —*+ МаНРО, + Nax(PHO3) (кип.). 
4. Ма4Р2Ов + НО + 4НМО; (конц.) = 2NaH2PO. + Ма(Р.Н205) + 

+ 4МаМОз (кип.). 
5. Ма4Р2Ов + МаВГО (конц.) = NasP,07 + NaBr. 
6. NasP20¢ + 2Pb(CH3COO), (конц., гор.) = Pb2P20. $ + 4Ма(СНзСОО), 

Pb2P20¢ (суспензия) + 2Н25‹ = НаР-Ов + 226$}. 


327. NazH2P20s — ГЕКСАОКСОДИФОСФАТ ДИВОДОРОДА-ДИНАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения, при прокаливании разлагается. Умеренно 
растворяется в воде, анион H,P,02- подвергается кислотному протолизу. Раз- 
лагается кислотами, иейтрализуется щелочами. Реагирует с карбонатами ще- 
лочиых металлов. Слабый восстановитель. Получение см. 315%”, 325°, 326°, 


М, = 205,94; 4=18: thn = 250°C: К,= 4,6799, 15,0, 


1. 4Na.H2P206 = РН; + 7МаРО: + NaOH + 2H20 (600° С). 
2. Na2H2P206 - 6Н2О = Ма›Н›РО, + 6H20 (100° C). 
3. NasH2P2O6¢ (разб.) + 8H,O = 2[Na(H20),)* + H,P,02° ; 

H,P,02- +H,0 =—>? HP,O; + H30°; pK, = 7,26. 

2Na2H2P20¢ + H2O = 2NaH2PO, + Na2(P2H20s) {kun. в конц. HNO3]. 
Na2H2P,0. + 2NaOH (конц.) = NasP20¢ $ + 2H20. 

Na2HP2O¢ (насыщ.) + NaxCO3 (kon, гор.) = NagP206) + СО>1 + H20. 
Na2H2P20¢ + NaBrO = Na2H2P207 + NaBr. . 


пп 


328. НРОз — МЕТАФОСФОРНАЯ КИСЛОТА 


Белая, аморфная (стекловидная), гигроскопичная. Сублимируется при сильном 
нагревании. Является циклическим олигомером Н»(РО-з), (п = 3, 4). Очень хорошо 
растворяется в холодной воде, проявляет свойства слабой кислоты. Разлагает- 
ся кипящей водой, нейтрализуется щелочами. Получение см. 319" 2, 330'. 


М, = 79,98; d = 2,2—2,5; tnn = 40° С. 

1. nHPO; + 2H20 (хол.) =? (PO,)" + nH30* (n = 3, 4). 
2. HPO; + H.O = H3PO, (кип.). 
3. HPO; + NaOH (конц.) = NaPOs (олигомеры) + Н2О (0° C), 

HPO; eee NasP30}0, NagP,0;:; 

HPO; + NaOH = NaPO3;(nonumepni) + Н2О (500—-600° С). 
4. HPO; CE GEE) UOC. NasPsOs, NasPO, 
5. 4НРО; + 4NaOH (30%-ii, хол.) = NagP4O12 4+ 4Н:О (в конц. NaCl). 
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329. МаРОз — МЕТАФОСФАТ НАТРИЯ 


Белый, аморфный или кристаллический, при прокаливании размягчается и 
плавится. Является полимером Ма„(РОз), с п = 1000—10 000 (п возрастает с 
ростом температуры синтеза) со строением аниона из иеразветвлеииых цепей 
тетраэдров [РО4. Тривиальиые названия полимеров — соли Грэма, Мадрелла 
и Курроля (различаются методами синтеза). Выделены также циклические 
олигомеры Nan(PO3), (п = 3, 4) или соли Na3P309, Ма4Р.О12. Хорошо растворя- 
ется в воде, при этом цепочечные анионы деполимеризуются и циклизируются 
до олигомеров. Концентрированный раствор является коллоидным. Олигоме- 
ры образуют кристаллогидраты Na3P309 . 6H20, Ма4Р4От» . 4Н2О. Разлагается 
горячей водой, шелочами. Получение см. 32835, 3302 3320 333', 344". 


МаРОз: M,= 101,96; 4=2,56 + 2,62; tan = 630—650° С; 
к, = 97,3209, 174,4, 
NasP309: М, = 305,88; @4= 2,476 (kp.); К, = 5,17, 
МазР4О2: М; = 407,84; 4=2,484 (кр.); К, = 14,589, 32,51 


1. nNaPOs (конц.) + 4иН2О (хол.) = п [Na(H20),]* + (РО.)"- (n = 3, 4), 
но. 
(РО.) => H,P,Oj5 , H,P,07- , HPO; (разбавление). 
Но 
2. МаРОз LO р), МазН2РзО в, Na2H2P.20;, МаН.РО.. 
о .), 100° 
3. NaPO, “OECD IOC, NasPsOs, NasPOx 
NaOH -). 40° 
а SC NasPsO10, NasP20>. 


4. 4NaPO3 + 2NaOH (50%-й) = NasPsOi3) + H2O 

(40° С, осаждение ацетоном). 
5. NaPO3 + NasP2.07 = Ма5РзОо (300—500° С). 
6. МаРОз + AgNO; = AgPOs¥ (бел.) + NaNO. 


330. H3PO4— ОРТОФОСФОРНАЯ КИСЛОТА 


Фосфорная кислота. Белая, гигроскопичная. Плавится без разложения, в жид- 

ком состоянии склонна к переохлаждению, при умеренном нагревании разла- 

гается. Хорошо растворяется в воде, слабая кислота. Нейтрализуется щелоча- 

ми, гидратом аммиака, реагирует с типичными металлами. Образует пероксо-, 

изополи- и гетерополисоединения. Получение см. 315" 3, 31623, 319', 349? 3501. 
М, = 97,99; dey = 1,834; dy = 1,88 


ton = 42,35° С; ky = 5482). 


1. 2H3PO,4 = H4P,07 + H,0 (150° C), 
H3PO, = HPO; + НО (300° С, вак.). 
2. H3PO,- 0,5H20q — + H3PO, + 0,5H,0 (100 ° С, вак.). 
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331. 


H3PO, (разб.) + Н2О <— HPO, + НзО*; pK. = 2,14, 
H,PO; + H.0 <—> НРОХ + H30°; рК, = 7,21, 

HPO? + НО <— PO} + НзО*; pK. = 12,34. 

H3PO, +HClO, (безводн.) < Р(ОН)4 +СЮ., 


H3PO, + HSO, (безводн.) ——>Р(ОН)4+ HSOj. 

НзРО; (конц.) + MOH (pa36.) = MH2PO, + НО (М = Ма, К), 
H3PO, (разб.) + 2MOH (фазб.) = M2HPO, + 2H20, 

H3PO, (pa36.) + ЗМОН (конц.) = М3РО. + 3H20. 

H3PO, (конц.) + МНз . Н2О (pa36.) = NH4(H2PO,) + H20, 

H3PO, (конц.) + 2(NH3 - H20) [разб.] = (NH,4)2HPO«t 2H20. 

2H3PO, (pa36.) + 3Mg = Mgx(PO.)2¥ + ЗН2И. 

3H3PO, (разб.) + 4Fe = ЕеНРО.{ + Fes(PO,)24 + 4Н>". 

H3PO, (конц.) + Ca(OH): = CaHPO,t + 2H20, 

2H3PO, (разб.) + 3Ca(OH)2 = Cax(PO.)2 $ + 6H20. 

H3PO, (разб.) + 3AgNO3 = АззРО4 + ЗНМОз (добавление NaHCOs). 


. 8H3PO, (конц.) + Р.О = 6H4P207 (80—100° С). 


H3PO, (безводн.) + NaCl = NaPO; + НС + Н2О (400— 500° С), 
H3PO, (конц.) + NaNO; = МаРОз (соль Мадрелла) + HNO; + Н2О 

(330° С). 
НзРО. (конц.) + 12MO3 = Н\РМ, О] (кип., в конц. НМОз, М = Мо, W). 


электролиз 


. H3PO4 + НО —————> Hf (катод) + НзРО; (03°) (анод) (0° C), 


ЗНзРОз(О?` (р) =НзРОл + H4P206(O3”)+ H2O + О; 1 (20—30° С). 


МазРО4 — ОРТОФОСФАТ НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения, термически устойчивый. Хорошо растворя- 
ется в воде (гидролиз по аниону), создает сильнощелочную среду, переводит в 
раствор цинк и алюминий. Частично разлагается концентрированной серной 
кислотой. Вступает в реакции обмена. Получение см. 28°, 297, 330°, 332°. 
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М, = 163,94; d= 2,536; tan = 1340° С; К, = 14,57, 68,0%. 
МазРО4.12Н2О = NasPO, + 12H20 (200° С, вак.). 
МазРО, (разб.) + 12Н2О = 3[Na(H20).]* + РО? , 

PO} + НО <— HPO? + OH’; pK. = 1,66. 

МазРО. + H2SO4 (конц.) ——® NaH2PO, + Ма2$О.. 

2МазРО. (конц.) + 2Al + 8Н.О = 2Ма[АКОН).] + 2Na2HPO, + ЗН.\ (кип.), 
2МазРО. (конц.) + Zn + 4Н2О = Na{Zn(OH)4] + 2Ма?НРО: + Hot (кип.) 


2Na3PO, + ЗМСЬ = М%РО.)24 + 6NaCl (М = Са, Sr, Ba, Ва) 
МазРОд + 3AgNO3 = АззРО.4 (желт.) + 3NaNO3. 


332. Ма2НРО4 — ГИДРООРТОФОСФАТ НАТРИЯ 


Белый, при умерениом иагревании разлагается без плавления. Хорошо раство- 
ряется в воде (гидролиз по аниоиу). Реагирует с концентрироваииой ортофос- 
форной кислотой, нейтрализуется щелочами. Вступает в реакции обмена. 
Образует изополисоединения. Получение см. 28°, 333*. 


М, = 141,96; d= 2,066; tra = 40° С (кр.); ks = 7,66, 92,4 
1. 2Na,HPO, = NagP,07 + Н2О (120— 300° С). 
2. МазНРО‹ - 12НО = МазНРО, + 12H20 (95— 100° С). 
3. NazHPOs (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20),]* + НРОХ, 
HPO} + НО =—> Н,РО; + OH; pKo = 6,79. 
Ма2НРОз (конц.) + 2НС\ = H3PO4 + 2NaCW (0—10° С, ток HCI). 


4 
5. МазНРО4 (разб.) + НзРО. (конц.) = 2NaH2POs. 

6. Маз НРО4 (фазб.) + NaOH (конц.) = МазРО. + НО. 
4 

8 


(80) 


2Na,HPO, + NaH2PO,4 = NasP3010 + 2H20 (350—-550° С). 
4NazHPOs (разб.) + ЗСаСЬ = Ca3(POs)2 + + 6NaCl + 2NaH>POs, 
Ма2НРО. (коиц.) + CaCl = CaHPO,) + 2NaCl. 
9. 2Na2HPO, + 3AgNO3 = АрзРО4 + ЗМаМОз + NaH2PO.. 
10. Ма2НРО. (насыщ.) + NH4Cl (насыш.) = МаМН. (НРО.4)$ + NaCl — (0°С), 
NaNHg (НРО4)-= МаРОз (соль Курроля) + МН; + H20 (700---750° С). 
11. Na2HPO, + NaH(PHOs;) = Na3(P2HO¢) + Н2О (180° С). 


333. NaH2PO4 — ДИГИДРООРТОФОСФАТ НАТРИЯ 


Белый, при иагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, анион 
H,PO; подвергается кислотному протолизу. Полностью нейтрализуется щело- 
чами, частично — гидратом аммиака. Вступает в реакции обмена. Получение 
см. 28°, 315°, 3297. 


М, = 119,98; . d= 1,9096 (кр.); К, = 85,2, 207,3, 


1. 2NaH2PO, = Na2H2P207 + Н.О (160° С), 
МаН>РО. = МаРО:з (соль Грэма) + НО (220—250° С). 
2. МаН»РО,:. 2Н2О = NaH2PO, + 2H20 (100° С, вак.). 


3. МаН.РО: (разб.) + 4Н2О = [Na(H20),]* + HPO, , 

HPO; + Н2О =? НРО} + Н:зО*; pK, = 7,21. 
4. МаН»?РО + NaOH (разб.) = Ма›НРО, + H20, 
NaH PO, + 2NaOH (конц.) = МазРО. + 2H20. 
NaH2PO, (конц.) + NH3 - НО (конц.) = МаМН«НРО4)у + Н2О (0°С). 
NaH2PO, + NasP207 = Ма5РзО + НО (выше 120° С). 
7. 3NaH2PO, + ЗАЕМО; = AgsPO4d + 2NaNO3 + 2НЗРО.. 


< м 
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334. КРО. — ОРТОФОСФАТ КАЛИЯ 


Белый, плавится без разложения, термически устойчивый. Хорошо растворя- 
ется в воде (гидролиз по аниону), создает сильнощелочную среду, переводит в 
раствор цинк и алюминий. Вступает в реакции обмена. Получение см. 49°, 50°, 
335°, 336°. 

М, = 212,26; d= 2,564; tan =1640° С; к, = 98,50, 178,560. 


1. КзРО4. 7Н2О = K3PO4 + 7H20 (250° С, вак.). 

2. K3POs (разб.) + 18Н2О = 3[K(H20).]* + РО (pH > 7, см. 331?). 

3. K3PO4+ H2SO4 (конц.) <=> КН?РО4 + K2SOu. 

4. 2K3POq (конц.) + 2Al + 8Н2О = 2К[АКОН)4 + 2К2НРО. + 3H2T (кип.), 
2К РО. (конц.) + Zn + 4Н2О (rop.) = КУИп(ОН)4 + 2КНРО, + Ha. 

5. K3PO4 + 3AgNO3 = АрзРО4{ + 3KNO3. 


335. KAHPO4— ГИДРООРТОФОСФАТ КАЛИЯ 


Белый, при умеренном нагревании разлагается. Очень хорошо растворяется в 
воде (гидролиз по аниону). Нейтрализуется щелочами, реагирует с хлороводо- 
родом, орто-фосфорной кислотой. Вступает в реакции обмена. Получение см. 
49°, 336°. 

М; = 174,17; d= 2,33 (кр.); ks = 159,889, 267,569, 


2K2HPO, = K4P,07 + НО (250° C). 
K,HPO, -3H20 = K2HPO, + 3H20 (110— 125°C, вак.). 
K,HPO, + 12H,0 = 2[K(H20)¢]* + HPO? (pH > 7, см. 3323). 
К-НРО. (конц.) + 2HClq) = Н3РО. + 2KCl (0—10°С). 


К.НРО, (разб.) + H3PO, (конц.) = 2КН»РО4. 
K2HPO, + КОН (конц.) = K3PO, + H20. 
2K2HPO, + 3AgNO3 = AgsPO.t + ЗКМО: + KH2POq. 


MIAME WN 


336. KH2PO, — ДИГИДРООРТОФОСФАТ КАЛИЯ 


Белый, при умерениом нагревании плавится и разлагается. Хорошо растворя- 
ется в воде, анион HPO, подвергается кислотному протолизу. Кристаллогид- 
ратов не образует. Нейтрализуется щелочами. Вступает в реакции обмена. 
Образует изополисоединения. Получение см. 49°, 3157! 3355. 


М, = 136,08; d= 2,338; (ил = 252,6° С (разл.); К, = 22,62, 70,48, 


1. KH2PO, = KPO; + НО (выше 252,6° С). 

2. KH2PO« + 6H20 = [K(H0).]* + Н.РО; (pH<7, см. 3333). 

3. KH2PO, + KOH (разб.) = К.НРО, + H20, | 
KH2PO, + 2KOH (конц.) = K3PO, + 2H20. 

4. KH2PO, + 2K,HPO, = KsP3010 + 2Н.О (500—600° С). 

5. KH2PO, + 3AgNO3 = Ag3PO4) + ЗКМО; + 2Н3РО.. 
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337. Cax(PO4)2 — ОРТОФОСФАТ КАЛЬЦИЯ 


Витлокит. Белый, плавится без разложения. Не растворяется в воде, кристал- 
логидратов не образует. Разлагается кислотами. Восстанавливается углеродом 
при спекании. Получение см. 110°, 112°, 114°, 338° °, 339° °°. 


М, = 310,17; d=3,14 tar =1670°C,  рПРР = 25,00. 
Ca3(PO.)2 + 6HNO3 (конц.) = 3Ca(NO3)2 + 2H3PO.. 


| 

2. Cas(POs)2 + 2Н:$ 4 (конц.) = Са(Н2РО4)24 + 2Са$ 04. 
3. Саз(РО4); + 4H3PO, = ЗСа(Н2РО4)1%. 
4 


Ca3(PO4)2 + 8С (кокс) = Ca3P2 + 8CO (900— 1000° C), 
3Ca3(PO,)2 + L6Al = ЗСазР. + 8АБОз (500° С). 
5. 2Cax(PO,)2 + 10 С (кокс) + 6SiO2 = 6CaSiO; + Ps + 10 СО (1000° С). 


338. CaHPO, — ГИДРООРТОФОСФАТ КАЛЬЦИЯ 


Монетит, брушит (гидрат). Белый, при сильном нагревании разлагается. Мало 
растворяется в холодной воде, при кипячении суспеизии разлагается. Реагирует 
с кислотами, щелочами. Получение см. 1125, 330°, 3328. 


М, = 136,06; .d=2,31; ^,=0,029, 0,11. 


|. 2CaHPO, = Ca2,P.07 + Н.О (выше 900° С). 
2. СаНРО.. 2Н2О = CaHPO, + 2H20 (109° С), 
2{CaHPO, - 2Н2О} = Ca,P.07 + 5Н2О (360— 450° С). 
3. 7СаНРО. + НО —" > Cas(PO,)30H $ + 2Ca(H2PO,) $, 
ЗСаНРО, (суспензия) = СахРО.4)24 + НзРО4 (кип.). 


4. 2СаНРО, + H2SO, (конц.) = Ca(H2PO,)2) + CaSOxd. 
5. CaHPO, + 2НМО; (конц.) = Са(МО:з); + НзРО.. 
6. 3CaHPO, + ЗМаОН = Саз(РО.)2$ + МазРО; + 3H20. 


339. Ca(H2PO.4)2 — ДИГИДРООРТОФОСФАТ КАЛЬЦИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Мало растворяется в холодной воде. 
Разлагается в кипящей воде, азотной кислоте, щелочах. Получение см. 3372. 3, 
338°". 


М, = 234,05; 4= 2,22(«p.); ks = 1,7. 


Ca(H2PO,)2 = Ca(PO3)2 + 2H20 (150—200° С). 
Ca(H2PO,)2 - Н2О = Са(Н.РО.), + НО (109° С). 
ЗСа(Н.РОл (суспензия) = Саз(РО,)2$ + 4H3PO, (кип.). 


Са(Н.РО.); + 2НМОз (конц.) = Ca(NO3)2 + 2Н3ЗРО.. 

3Ca(H2PO.)2 + 12МаОН = Саз(РО.); + + 4МазРО. + 6H20. 

ЗСа(Н2РО.)› + 8NaHCO; (конц.) = Саз(РО.)› $ + 4Na,HPO, + 8CO,t + 8Н.О. 
Ca(H2PO,)2 (насыш.) + Ма›НРО. = CaHPO, J + 2МаН.РО.. 

ЗСа(Н»РО.)› + 10С (кокс) = Ca3(PO.s)2 + 10СО + Р. + 6Н.О (800° С). 


о члиьев- 
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340. (МН4)НРО4 — ГИДРООРТОФОСФАТ АММОНИЯ 


Белый, термически иеустойчивый, при хранении иа воздухе постепенно разла- 
гается. Хорошо растворяется в воде. Реагирует с ортофосфорной кислотой, 
щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 275°, 341°. 


M, = 132,06; d=1,619; k= 69; 106. 


(NH4)2HPO, = МН; + МН. (H2POs) [70° С]. 
(NH.):HPO, (pa36.) = 2NHj + HPO (pH > 7, см. 332°). 
(NH4)2HPOg (фазб.) + H3PO4 (конц.) = 2МН«Н2РО4). 

(NH4)2HPO, + ЗМаОН (конц.) = МазРО + 2(NH3- НО) + НО. 
(NHa4)2HPO, + NHs . H20 (конц.) <> (NH4)sPO, + НО. 

2(N Ha)2H PO, + 3AgNO3 = AgsPOat + ЗМН4МО: + NHa(H2PO,). 


nu Pwn > 


341. МН«(Н2РО4) — ДИГИДРООРТОФОСФАТ АММОНИЯ 


Белый, плавится под избыточным давлеиием. Устойчив иа воздухе, при иагре- 
вании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиоину, кислот- 
ный протолиз по аниону). Кристаллогидратов ие образует. Реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Получение см. 275°, 330°. 
M, = 115,03; d = 1,803; tun = 190° C (р); 
К, = 35,300, 118,30. 


1. 2N H.(H2PO,) = Но + (NHa4)2H2P207 (140° C), 
3NH4(H2PO,) = 2H20 + (NHa4)3H2P3010 (140—170° С), 
3NH4(H2PO4) = 3NH4PO3 + ЗН.О (выше 190° С). 


2. NH,(H2PO,) (pa36.) =МН& + H,PO; 

МН: + 2H.0 <— МН» . H20 + НзО*; pK, = 9,24, 

Н,РО; + НО = HPO* + НзО*; pKx = 7,21. 

NH.(H2PO,) + ЗМаОН (конц.) = МазРО4 + МНз - НО + 2H20. 

4. NH4(H2PO,) + NH3 - Н2О (разб.) = (NH4)2HPO, + H20, 
NH,(H2PO,) + 2(NH3 - Н2О) [конц.] =? (NH4)3PO4 + 2H20. 

5. 3NH.(H2PO,) + ЗАБМО; = AgsPO4) + ЗМаМО: + 2НзРО.. 


> 


342. H46P207 — ДИФОСФОРНАЯ КИСЛОТА 


Пирофосфорная кислота. Белая, аморфная или кристаллическая, весьма гигро- 
скопичная. Плавится без разложеиия, разлагается при нагревании в вакууме. 
Хорошо растворяется в холодиой воде, проявляет свойства кислоты, сильной 
по первой ступени и слабой по остальным ступеням. Разлагается горячей водой 
в присутствии сильных кислот. Нейтрализуется щелочами. Реагирует с перок- 
сидом водорода. Получение см. 319', 330" '. 


М, = 177,97; tan =61°C: — К, = 709), 
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1. НАРО?= 2HPO; + НО (300° С, вак.). 
2. HaP2O7 (разб.) + Н›О (хол.) = H3P,07 + НзО*, 
H,P,0; + Н2О <— H,P,07 + НзО*; pKx = 1.49, 
H,P,03 + Н2О <— НР,О? + НзО*; pKx = 5,77. 
НР,О?` + Н2О <— P,O% + НзО*; рК»= 8.22. 
H4P,07 + Н2О = 2НзРО, (кип., в присутствии HNOs). 
4. На.Р.О: + 4NaOH (20%-й) = Ма4Р.О] + 4H20, 
H4P,07 + 2МаОН (разб.) = Na2H»P.0;7 + 2H20. 
5. НаР›О7 + 2МНзь = (N Ha)2H2P207 $ (0—5° С, в этаноле), 
(NH4),H2P207 (суспензия) + 2МНи» — + (NH4)sP207 + 
(до 10° С, в этаноле). 
6. H4P207 (разб.) + 4AgNOs = AgsP207 + (бел.) + 4НМО:. 
7. H4P207) + H202 (конц.) =H,P,0,(032-)+ H20, 
H,P,0,(03-)+ Н2О <= H3PO, + H;P0,(03 ) {0° С, разбавление]. 


> 


343. NaaP207 — ДИФОСФАТ НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения, термически устойчивый. Хорошо растворя- 
ется в холодной воде (гидролиз по аниону). Реагирует с горячей водой, кисло- 
тами. Вступает в реакции обмена. Образует изополисоединения. Получение см. 
332', 342“, 344°. 


М, = 265,90; d= 2,373; 11=985%С; К,= 5,50% 54 2%) 


1. NasP207- 10H,O = NasP,07 + 10H20 (100° С. вак.). 
2. МаР2О (разб.) + 16H20 (хол.) = 4[Na(H20),]” + P,O4-, 
Р.О + Н:О <> HP,O} + OH’; pK = 5,78. 


3. NasP.07 + H,0 (гор.) = 2Ма2НРО.. | 

4. Na4P207 + НО + 2НМО: (разб.) = 2NaH2PO, + 2МаМОз (кип.). 

5. NagP207 (насыщ.) + 2CH3COOH (конц.) = Ма›Н.Р2О) + 2Na(CH3;COO) 
[0—10°С]. 


6. NasP,07 + 2M(NO3)2 = M2P207 $ + 4NaNO; (M= Mg, Ca, Sr, Ba, Zn, Pb). 
344. Na2H2P.07 — ДИГИДРОДИФОСФАТ НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Умеренно растворяется в холодной воде, 


анион H,P,03- подвергается кислотному протолизу. Разлагается горячей 
водой, нейтрализуется щелочами. Получение см. 333', 342% 343°. 


М, = 221.94 d= 1,862: ‚ = 4,6, 23,5. 
1. NajH2P,07 —*— > 2МаРО; (соль Грэма) + НО (220— 250° С), 
3Na2H2P207 ——— > 2№азРзО, + 3H20 (650° C). 
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2. Na2H2P207- 6Н.оу =>? Na2H2P207 (насыщ.) + 6Н2О (комн.), 
Na2H2P20;7 . 6Н2О = Na2H2P207 + 6H20 (80° С, вак.). 
3. NagH2P,O7 (разб.) + 8Н.О (хол.) = 20\а(Н:О)4* + Н,Р,О?2- , 
H,P,02- + НО <— HPO} + НзО*; pK, = 5,77. 
4. Na,H2P,07 + H20 (гор.) = 2МаН.РО.. 
5. Na2H2P,07 + 2NaOH (pa36.) = NasP207 + 2H20. 


345. NasP3010 — ДЕКАОКСОТРИФОСФАТ(У) НАТРИЯ 


Белый, при иагревании плавится и разлагается. Хорошо растворяется в холод- 
ной воде (гидролиз по аниону). Разлагается горячей водой, кислотами. Полу- 
чение см. 3293.5, 3327. 


М, = 367,86; d = 2,52 + 2,59; ил = 692° С (фазл.); 
ks = 16,3. 

1, NasP3Oio = NagP207 + NaPO3 (выше 692° С). 
2. МазРзО о: 6H20 = Ма5РзО о + 6H20 (120° С). 
3. NasP3O10 (разб.) + 20H20 (хол.) = 5[Ма(Н:О)4]* + Р.ОХ , 

Р.ОХ + НО <— НР;О%; + ОН`; р№ = 5,00, 

НР.О\ + НО <=? H,P,Oj5 + OH; pKo = 7,00, 

H,P,0i§ + H20 —>? H;P,0?;+ ОН`; pK. = 11,00. 
4. NasP3O10 (pa36.) + H2O (rop.) = NasP207 + NaH2PO,. 
5. NasP3O19 + 2HNO; (разб.) + 2H.0 = 3NaH2PO, + 2NaNO; (kun.). 


346. PF; ТРИФТОРИД ФОСФОРА 


Бесцветный газ, устойчив на воздухе. Медленно гидролизуется водой, реагиру- 
ет со щелочами, галогенами, кислородом, никелем. Не реагирует с диоксидом 
кремния. Получение см. 315'°, 347!, 3485. 
М, = 87,97: р = 4,193 г/л (н. у.); Inn = — 151,5° С; 
кип = — 101,8° С. 


1. РЕ +ЗНО ——*+ H,(PHOs) + ЗНЕ (в атмосфере N2). 
2. РЕз + 5МаОН(конц.) = Ма›(РНО:) + 3NaF + 2H,0. 

3. 2РЕз + О) = 2POF; (50—60° С). 
4. РЕз + СЬ = PCLF; (40—50° С), 


2PClaF 364) E29 14", (РС РЕ, |, 


2РСЬЕз + 7КОН(конц., хол.) = K[PFe]l + К.НРО, + 4КС! + 3H20. 
5. 4PF3 + Ni = [МКРЕЗ (30—50° C, p). 


347. PF; — ПЕНТАФТОРИД ФОСФОРА 


Бесцветный газ, кипит без разложения, при сильном нагревании разлагается. 
Гидролизуется водой, реагирует со шелочами, фтороводородом, диоксидом 


кремния. Образует фторокомплексы. Получение см. 315'°, 349° '°, 


М, = 125,96; р = 5,805 г/л (н. у.); ton = - 93,75° С; 
кип = — 84,55° С. 
|. РЕ; = РЕз + F, (выше 400° С). 


2. PFs + Н2О(влага) = POF; + 2HF, 
PFs + 4H20 = Н3РО. + SHF. 


3. PFs + 8МаОН(конц.) = МазРО; + SNaF + 4H,0. 

4. 2PFs + $10) = 2POF; + SiF, (400° С). 
5. PFs + НЕ = НРЕ] (- 20° С, в жидк. $02). 
6. РЕ5+МЕ = МРЕ] (при нагревании, М = Ма, K, Rb, Cs, TI, Ag). 
7. 


PFs + 3SbF 5) = (PF{)[SbsFig]. 
348. РС; — ТРИХЛОРИД ФОСФОРА 


Бесцветиая жидкость, низкокипящая, летучая, неустойчива во влажном воздухе 
(«дымит»). Хорошо растворяет белый фосфор. Гидролизуется водой, реагирует 
со щелочами. Окисляется кислородом, галогенами, серой. Восстанавливается 
водородом. Получение см. 315'" '7, 349" 4, 
М, = 137,33; 4=1,55670%; шт = - 90,34° С; 
{кип = + 75,3° С. 


1. РСВ + ЗН2О = НхРНО)) + ЗНС (комн., в воде; 0° С, в жидк. CCl,). 

2. РСЬ + SNaOH(pa36.) = Na2(PHOs) + 3NaCl + 2H,0. 

3. 2PCh+H, РИ РР, PC + 2HCL. 

4. 2PCls + O2 = 2PC1L;0 (50—60° C). 

5. РОБ + Cl, = PCls (KOMH., р). 

6. РС + ЗНЕ = РЕ; + ЗНС (50—60° С), 
2PClaay + 3ZnF2 = 2PF3 + 3ZnCl, (комн.). 

7. РСВ+$ = РЗСВ (160° С, р, кат. AICIs). 

8. ЗРСЬою + КСЮз = ЗРСЬО + KCI (комн.). 


9. 4PClsa) + [Ni(CO),] = [Ni(PCls)4] + 4СОТ. 
349. PCls — ПЕНТАХЛОРИД ФОСФОРА 


Белый (с желто-зеленым оттенком из-за частичного разложения), гигроскопич- 
ный, летучий, термически неустойчивый. В твердом состоянии имеет состав 


P2Clio и строение (РСЦ )[PCle]. Весьма реакционноспособный; гидролизуется 
водой, реагирует со щелочами,. галогенидами металлов и неметаллов, фосфо- 
ром, аммиаком. Получение см. 315'', 348°, 356°. 


М, = 208,24 4=211; т = 166,89 С р). 
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160 -300° С 


—— 
1. РСБ по 100°C РСВ + СЬ. 


2. PCts + Н2О(влага) = РСЗО + 2HCI, 
PCls + 4Н2О = H3PO, + SHC. 
3. РСБ + 8NaOH(pa36.) = МазРО4 + 5МаС! + 4H20. 


4. 6PCls + Ps = 1ОРСЬ (15—100° С). 
5. РСБ + SO2 = РСБО + SC1,0 (50—60° С), 
2РСЕ5 + CaSO; = 2РС:О + CaCl, + ЗСЬО (50—60° С). 
6. PCls + НЗ Ол(безводн.) = РСБО + НС! + HSO;CI. 
7. ЗРСё5 + 2B(OH); = ЗРСБО + 6НС! + В2Оз (150° С) 
8. PCls + 6MF = М[РЕ + SMCI (175—230° С, М = Na‘, К*МН1). 
9. 2PCls + SCaF2 = 2PFs + 5СаСЬ (300—400° С). 
10. 3PCls + 5А$Еую = 3PFs + 5А$СЬ (KOMH.). 
11. 2PCls + 2AsF3 =(PC1;)[PFo] $ + 2AsCls (0° С, в жидк. AsCls). 
12. PCls + NbClso) =(PC13){NbCl.] (210—230° С). 
13. PCls + 8МНыю = PN(NH2)2 + SNH.CI (- 40° C), 
PN(NH2)2 = РМОМН)(фосфам) + NH (125° С, вак.). 


14. РС15ж) = РСП + [РСЕТ. 
350. РСЗО — ОКСИД-ТРИХЛОРИД ФОСФОРА 


Бесцветная жидкость, низкокнпящая, термически устойчивая. Разлагается во 
влажном воздухе («дымит»). Гидролизуется водой, реагирует со щелочами, 
фтороводородом, аммиаком. Апротонный растворитель, умеренно растворяет 
хлориды металлов и аммония. Получение см. 319” *, 348**, 3495 7. 


М, = 153,33; d= 1,645. tan = 1,25° С, 
1кип = 105,8° С. 


1. РСЬБО + ЗН2О = H3PO, + ЗНА. 

2. РСВБО + 6NaOH(pa36.) = МазРО. + 3NaCl + ЗН2О. 

3. РСБО + 3HF = POF; + ЗНС! (65° С, кат. SbC1s). 
4. PCO + 3Lil = РГО + 3LiCl (KOMH., в жидк. CS). 
5. PCO + 6NHa = P(NH2);0+ + 3NH.CI < 15° С, в СНС). 


351. РВгз — ТРИБРОМИД ФОСФОРА 


Бесцветная жидкость, кипит без разложения, неустойчива во влажном воздухе 
(«дымит»). Хорошо растворяет белый фосфор. Гидролизуется водой, реагирует 
со щелочами, кислородом, бромом. Получение см. 315'?, 352'-%. 


М; = 270,69; 4= 2,852"; 1ш=-41,5° С; ки = +173, 3° С. 


1. РВгз + ЗН2О(хол.) = НХРНО:3) + ЗНВг (в атмосфере М). 
2. 2PBr3 + 10МаОН(фазб.) = 2Ма›(РНО:) + 6NaBr + 5H20. 
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3. 2РВгь + О; = 2PBr30 (70--90° ©), 
4. PBrsx) + Br2 = PBrs (100—150° С). 


352. PBrs — ПЕНТАБРОМИД ФОСФОРА 


Желто-оранжевый, при слабом нагревании плавится и разлагается. Известен 
красный изомер с ионным строением (РВц’)Вг`.Растворяется в тетрахлориде 
углерода, сероуглероде. Гидролизуется водой, реагирует со шелочами. Восста- 
навливается фосфором. Получение см. 315°, 351°. 


М, = 430,49; 4=3,57; (лм на = 106° Сфазл.). 


1. PBrs = PBr3 + Br2 (выше 106° С). 
2. PBrs + Н2О(влага) = РВгзО + 2HBr, 
PBrs + 4Н2О = H3PO, + SHBr. 
3. PBrs + 8МаОН(фазб.} = МазРО; + SNaBr + 4H20. 
4. 3PBrs + 2Р(красн.) = SPBr; (в жидк. CS2). 


353, Pls — ТРИИОДИД ФОСФОРА 


Ярко-красный, низкоплавкий, термически неустойчивый. Гидролизуется 
водой, реагирует со щелочами, фосфором. Окисляется кислородом при нагре- 
вании. Получение см. 315 °. 


М, = 411,69; d= 4,18; ton = 61,0° С. 


1. 2PI3 = РИ. + I, (100—120° С), 
2PI3 = 2Р(красн.) + 31, (выше 200° С). 

2. PIs + 3H.0 = НХРНО:) + 3HI (в атмосфере М)). 

3. PI3 + SNaOH(pa36.) = Ма(РНО:) + 3Nal + 2H20. 

4. 2PI3 +0) = 2РЬО(фиол.) [40—50° С, кат. Pt]. 

5. 2PI3; + 3P, + 24H2O(no каплям) = 6РНл + 8H3PO, (30—40° С). 


354, Р45; — ТРИСУЛЬФИД ТЕТРАФОСФОРА 


Желто-зеленый, очень твердый, плавится и кипит без разложения, при прока- 
ливании разлагается. Устойчив на воздухе. Не реагирует с холодной водой, 
разбавленными кислотами. Реагирует с концентрированной азотной кислотой, 
щелочами, кислородом, серой. Получение см. 315". 


°М, = 220,09; 4= 2,03; {= 172,5° С; fawn = 407,5° С. 


1. P4S3 = 4Р(красн.) + 3S (выше 700° С). 
H . 

2. PS, HsPOx, НХРНО)), H(PH;0)). 

3. P,S3 + 38НМОз(конц., гор.) = 4НзРОх + 3H2SO, + 38NOz + 10H;0. 
NaOH . 

4. PiSs— но МазРО,, Na2(PHOs), Ма(РН:О». 
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5 PyS3 + 3029) ee РО $ + 351 (комн., в бензоле), 


Р.5з + 802 = Р.Ош + 350} (100—300° С). 
6. P4S3 + 2$ = PaSs (KOMH., на свету, в жидк. СЗ», кат. I,), 
2P4Ss =? P4S3 + P4S7 (выше 530° С). 


355. Р45 0 — ДЕКАСУЛЬФИД ТЕТРАФОСФОРА 


Темно-желтый, плавится без разложения, при кипении разлагается до P2Ss. 
Гидролизуется водой, реагирует с азотной кислотой, щелочами, кислородом, 
аммиаком. Образует тиокомплексы. Получение см. 315°. 


М, = 444,56; d= 2,09: tan = 288° С; и = 514° С (разл.). 


Р.бю + 16H20 = 4H3PO, + 10H2S. 
2. Раб + 8OHNO3(konLL.) = 4H3PO, + 10H2SO, + 80NOz + 24H20 (кип.). 


3. Рибо + 24МаОН(конц,) = 4МазРО:$ + 6Na2S + 12H,O (70° С), 
МазРОз5$ + Н2О = МазРО. + Н25Т (кип.). 
4. P,Sio + 16МаОН(конц.) = 4МазРО;5; + 2Na2S + 8H20 (50° С), 


Р45 0+ 10МаОН(конц.) + 2МаН$(конц.) = 4Na3POS; + 6H20 (до 10° С). 


5. Раю + 6Ма25(насыщ., гор.) = 4Nas[PS4]. 

6. P4Sio + 1502 = Р4Оро + 10802 (300° С). 

7. Раю + 6PCls = 1OPSCl3 (150-—200° С, р). 

8. Ро МТ > P3Ns (230—600° С, в токе МНУ. 
— Н». -$.- Ho 


356. P3Ns — ПЕНТАНИТРИД ТРИФОСФОРА 


Белый, при нагревании разлагается. Устойчив на воздухе. Реакционнопассив- 
ный, не разлагается кислотами (кроме концентрированной азотной кислоты), 
щелочами, гидратом аммиака. В жестких условиях реагирует с водой, кисло- 
родом, хлором, водородом. Получение см. 355°, 


M, = 162,96; а= 2,51. 
1. РМ; = ЗРМ + № (700—760° С). 
2. P3Ns5 + 12H20 = 3H3PO, + 5NH3 (выше 180° С, р). 
3. P3Ns + 5НМОкконц.} + 12Н2О = 3H3PO, + SNH4NO3 (кип.). 
4. 4P3Ns5 + 1502 = ЗР4Ою + 10М№, (600°С). 
5. 2P3Ns5 + 15СЁ = 6PCls + SN2 (100° С). 
6. 4P3Ns5 + ЗОН; = 3P4 + 20NH3 (300° С). 


357. НРЕ] — ГЕКСАФТОРОФОСФАТ(У) ВОДОРОДА 


Белый (в виде кристаллогидрата), при нагревании разлагается. Хорошо рас- 
творяется в холодной воде, сильная кислота, анион в кислотной среде неустой- 
чив. Нейтрализуется щелочами и гидратом аммиака. Получение см. 319°, 3475. 
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М, = 145,97; tnn = 32° С (kp.). 


H[PF.] - 6H20 = 3HF + POF; + 5H20 (150—200° C). 
2. НРЕ(Фазб.) + H2O(xon.) = [РЕб] + H30", 

[РЕ + 2Н.О =—? [PO2F2]” + 4НЕ. 
3. 2H[PFe] + 5Н2О(гор.) = H[PO2F.] + H2[PO3F] + 9HF {в конц. HNOs). 
4. НРЕд + МаОН(фазб.} = Na[PF.] + H20, 
НЕ] + МНз - Н2О(конц.) = МН4РЕЧ + H20. 


— 


358. Ма[РЕ‹| — ГЕКСАФТОРОФОСФАТ(У) НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается без плавления. Хорошо растворяется в воде 
(изменение состава аниона). Разлагается горячей водой, концентрированными 
кислотами. Реагирует со шелочами и диоксидом кремния при нагревании. 
Получение см. 347°, 349°, 357“. 


М, = 167,95; а= 2,51. 

1. Na{PF.] = NaF + PF; + Е› (500—600° С). 
2. Ма[РЕф- H20 = Na[PF,] + H20 (80° С, вак.), 

Ма[РЕ4 . Н2О = NaF + POF; + 2HF (200° C). 
3. Na[PF,](pa36.) + 4Н2О(хол.) = [Na(H20)4]* + [РЕ (см. 3572). 
4. Na[PF.] + 2H2O(rop.) = Ма[РОзЕ:]] + 4HF. 
5. 2Ма[РЕз + SH2O(rop.) + 2HNOs(xonu.) = H[PO2F,] + 9HF + 2МаМО.. 
6. Na[PFs] + 8NaOH = 6NaF + Na;PO, + 4Н2О (350---400° С). 
7. 2Ма[РЕ + 3SiO. = 2NaPO; + 3514 (выше 650° С). 
МЫШЬЯК 


359. As — МЫШЬЯК 


Неметалл. Существует в трех формах. Серый мышьяк a-As — устойчивая 
форма существования, относительно твердый, хрупкий. Черный мышьяк 
B-As — аморфный, хрупкий. Желтый мышьяк y-As (состоит из молекул 
А5$4) — метастабильный, мягкий (как воск), легко растворим в сероуглероде, по 
свойствам напоминает белый фосфор (химическая активность выше, чем у а-Аз 
и B-As). При нагревании возгоняется, плавится под избыточным давлением. 
Перегоняется с водяным паром. Не реагирует с водой, разбавленными кисло- 
тами. Переводится в раствор действием концентрированной азотной кислоты, 
«царской водки», щелочей, типичных окислителей. Реагирует с кислородом, 
галогенами, серой, металлами. Все соединения мышьяка чрезвычайно ядовиты. 
Получение см. 361'°, 3637, 368*. 


М, = 74,922; d= 5,727(a), 4,9(B), 2,03(y); 
toa = 817° C (p). 
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1. 2As + ЗН2ЗО4(конц., гор.) = Аз2О3+ + 350) + 3H20. 


2 2As + 6Н2$:Охолеум) = 2А$(НЗО4)з + ЗН: 04 + 3502 1. 

3. As + 5 НМОз(конц.) = НзА$О4 + SNO? + НО, 
Аз + ЗНСКконц.) + НМОзхконц.) = АзСЬ + МОТ + 2H20. 

4. 2Аз + 2NaOH(20%-ii) + 2Н2О —" > 2NaAsO; + ЗН (кип.). 
2As + бКОН(0%-Й, хол.) —"-+ 2КзАзОз + ЗНИ. 

5. 2As + ЗО; = 2А$20з (сгорание на воздухе). 

6. 2As + SF) = 2AsFs (комн., сгорание во trope). 

7. 2А$ + ЗС = 2AsCls (20—30° С, сгорание в-хлоре), 
2As + 5Clz + 8Н2О —+— 2H3As0, + 10HCI. 

8. 2As + ЗЕ, = 2AsE3 (50—80° С, Е = Br; кип., в жидк. CS2, E =I). 

| Аз —S—> AsSs, Аз255, Аз4б4 (500—600° С, в атмосфере No). 

10. As + 3M = МзА$ (нагревание; М = Li, Ма, К), 
M3As + 3H20 = AsH;T + 3MOH. 

11. 2As + 3M = MsAs2 {нагревание; М = Mg, Ca, Cu), 
2As + М = MAs2 (Harpesanne; М = Ca, Zn, Fe). 

12. 2As + 3Zn = Zn3As2 (400—450° С), 
7пзАз2 + 3H2SO,(pa36.) = 3ZnSO, + 2А$Н:\. 

13. As + M = MAs (нагревание; М = Al, Са, In, La), 


MAs + ЗН2О = AsH3t + M(OH); 4. 
14. As + 3Na + ЗМНаВг = AsHsf + 3NaBr + 3NH3 (- 40° С, в жидк. МН:). 
15. 2As + 6NaOH(pa36.) + SNaClO = 2МазАзОх + SNaCl + 3H20, 

2As + 6NaOH(pa36.) + 5Н2Охконц.) = 2МазА$О4 + 8H20. 


16. 2А$ + 2BrFs = 2AsFs + Br2 {100—200° С). 
17. В-Аз —> a-Asay (270° С), 
7-Азс) — а-Аза) (358° С или медленно на свету). 


18. З(а-АЗи OE, PAs) ИС, Абд, + 2Азжь. 


360. АЗНз — АРСИН 


Мышьяковистый водород. Бесцветный газ, термически неустойчивый, при 
нагревании разлагается и покрывает холодную поверхность стекла черной 
пленкой мышьяка («мышьяковое зеркало»). Плохо растворяется в воде и не 
реагирует с ней. На холоду образует твердый клатрат 8АзН; - 46Н2О. Хорошо 
растворяется в сероуглероде. Очень сильный восстановитель; легко загорается 


на воздухе, агирует с кислотами, типичными окислителями. Получение CM. 
35912.14 361'7 3657, 368°. 


М, = 77,95: ony = 1.621663; р= 3,5023 г/л (нуу.); 
tan = -116,92° С; tenn = -62,47° С; vy = 200%. 
|. 2AsH; = 24$ + ЗН) (до 300° С). 


2. AsH3 + ЗНСКконц.) = AsCl; + ЗН-1. 
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3. АзНз + 2Н2ЗО4(конц., хол.) = AsSO.(OH) + 54 + ЗН2О, 
AsH; + 8НМОз(конц.) = H3AsO4 + 8NO2t + 4Н.О. 

4. 2AsH; + ЗО; = А$2Оз + ЗН2О (сгораиие на воздухе). 

5. АзН; + 312 = АЗз + ЗН1 (комн.). 

6. AsH; + 3NaOH(pa36.) + 4NaCIO = Na3AsO, + 4МаС] + 3H20. 

7. AsH; + 3NaOH(pa36.) + 4H202(konu.) = Na3AsO,4 + 7H20. 

8. 2AsHs + ЗМЗО4(кони.) + 6NaHCOs = МзАз2 + 3Na2SO4 + 6СО-1 + 6H20 
(М = Cu, Zn). 

9. 2АЗНз + ЗН2СЬ = НезАзИчерн.) + 6НС! (кип., в разб. НС). 


10. 2AsH3 + ЗН2О + 12AgNO3 = Аз2Оз+ + 12Ag) + 12HNOs. 
361. As.03 — ТРИОКСИД ДИМЫШЬЯКА 


Белый (тривиальное название — «белый мышьяк»), гигроскопичный, низко- 
плавкий, легко сублимируется. Существует в двух полиморфных модификаци- 
ях: а-А$2Оз (моноклиниая, клаудетит) и В-А$2Оз (кубическая, в узлах кристал- 
лической решетки находятся молекулы А5$4Об; арсенолит). При быстром охлаж- 
дении расплава образуется аморфиая (стеклообразная) форма. Плохо 
реагирует с холодной водой, `в растворе образуются слабые кислоты — HAsO2 
(метамышьяковистая) и НзА$Оз (ортомышьяковистая). Проявляет кислот- 
ные свойства в реакциях со щелочами. Легко галогенируется. Обладает окис- 
лительно-восстановительными свойствами. Получение см. 359°, 3657, 368!, 3713. 


= 197,84;  4=4,15а), 3,14(В); 
fan = oe С (a), 278° C (); 1кип = 461° С; 
k(B) = 1,85, 6,16. 

1. AszOsq) + Н2О(хол.) ‹—? 2НАз$Ох(насыщ.), 

а) HAsO2 + НО = AsO; + НзО*:; pK, = 9,22, 

HAsO; + 5Н.О <— [As(H20)(OH)2]*(2) +OH™; рХ, = 14,30; 

6) HAsO, + НО <— HAsO; (идет в малой степени). 
2. As2Ox) + 3H20(rop.) <— 2НзАзОз(насыщ.), 

H3AsO3 + Н2О ¢— Н,А$О; + НзО*; р, = 9,23, 

H,AsO; + H20 <— HAsO; + НзО*; pK, = 12,13, 

HAsO2- + H,0 <> AsO” + НзО*; pK, = 13,41. 


3. А52Оз + 3HCI(pa36.) —<— H3AsO3 + АЗСЬ, 
А$2Оз + 6НСКконц.) = 2AsCl; + 3H20. 


4. Аз2Оз + 6HEq = 2А$Е; + 3H20 (140—200° С; E= F, Cl). 
5. Аз2Оз + 4НМОз(конц.) + H20 = 2H3AsO4 + 4NO2 (кип.). 
6. As203 + 2NaOH (фазб.) = 2МаАзО) + H20, 

А$2Оз + 6МаОН(конц.) = 2Na3AsO3 + 3H20 (примесь Ма.НА$О:). 
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7. AsO + Na2CO;(konu., гор.) = 2МаАзО: + СО-1. 


8 АзОз + 4HSO3F = AsF; + SO3 + НЕ + А5(Н$О4)з (55—65° С). 
9. Аз2Оз + 6НЦконц.) = 2А$34 + 3H20 (комн.). 
10. Аз2Оз + ЗН25(насыщ.) = As2S3) + ЗН2О (в конц. HCI). 
11. 2As2O3 + 9$ = 2As2S3 + 3502 (300° С). 
12. Аз2Оз + 5Н2О + 2Е; = 2H3AsO,4 + 4HE (кип.; Е = Cl, Br, 1). 


13. 5А$2Оз + 6H,SO4(pa36.) + 4K MnO, + 9H20 = 10НзАЗО‹ + 2К250. + 4MnSO,. 
14. As,O3 + 6NaOH + 2NaNO; = 2Na3AsO, + 2NaNOz + 3H20 (400—500° С). 


15. As;O3 + 3H(PH202) = 2As\ + 3H2(PHOs) [в разб. HCl], 
As,03 + ЭНСКконц.) + 3H[SnCl3] = 2А$$ + ЗН $1 С] + 3H20. 
16. As2O3 + 3C(kokc) = 2As + 3CO (700° С, примесь СО?), 
Аз2Оз + ЗКСМ = 2As + 3KOCN (600—650° С). 
17. As;O3 + 12Н° (Zn, разб. НС! или кони. NaOH) = 2АзН: 1 + 3H20. 
электролиз 


18. Аз2Оз + 5H,O —————> 2Н21 (катод) + 2НзАзОданод). 
362. AsxOs — ПЕНТАОКСИД ДИМЫШЬЯКА 


Белый, разлагается при нагревании. Существует в аморфном (стеклообразном) 
и кристаллическом состояниях. Реагируег с водой. Гидрат As2Os - 1,67Н2О 
имеет строение (HsAs3010)n. Проявляет кислотные свойства, реагирует со ще- 
лочами. Восстанавливается углеродом при нагревании. Получение см. 363'. 


М, = 229,84; d= 4,32, 4,086(аморфн.); К, = 65,8, 75,189. 


1. As2Os = As203 + О) (выше 315° С). 
2. As,Os + 4H,0 ———> 2(H3As0, - 0,5Н2О)+ г? 2НзА5Ожнасыш,.) + Н2О 
(20° С), 
As.0s5 + 3H20 = As20s . 1,67Н2ОФ + 1,33H20 =—> 2НзАзОч(насыщ.) 

[80° С]. 

3. Аз2О5 + 6бМаОН(конц.) = 2МазАзО. + 3H20. 
4. 245205 + 5С(кокс) = 4As + SCO? (400—500° С). 
5. As2O5 + 5Н25 = Аз25з4 + 284 + 5Н2О {30—50° С, в кони. HCl). 


363. H3AsO4 — МЫШЬЯКОВАЯ КИСЛОТА 


Белое твердое вещество (в виде кристаллогидрата), в свободном (от воды) виде 
не выделено. При нагревании разлагается. Существует в растворе, слабая 
кислота, при выпаривании переходит в полимерную форму (Н5АззО!о)„. Хоро- 
шо растворяется в воде. Нейтрализуется (не полностью) разбавленными щело- 
чами. Очень слабый окислитель. Получение см. 359* 7, 360°, 361512, 3622, 3687. 
М, = 141,94; 4=2,0-2,5 (кр.); (= 35,5° С (кр.); 
К, = 96,109), 112,760. 


1. 2Н:А5$О. - 0,5H20)a) = А$20; + 4НО (250—280° С). 
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2. ЗиНзАзОжконц.) = (Н5А$3О 10)n $ + 2nH2,0 (100° С, выпаривание), 
НзАзО«(насыщ.) + 2Н2О = Н-АзОвИвозможно Н[А$(ОН)6]) [- 30° С]. 


3. HAsO.(pa36.) + Н2О <—? H,AsO;,+ H30*; pKx = 2,26, 
H, AsO; + H20@— HAsO} + НзО*; pKx = 6,97, 
HAsO2” + H20 = AsO} + H30*; рК‚ = 11,52. 


4. HAsO, + NaOH(pa36.) = NaHzAsO.- H204 (Ha холоду), 

H3AsO, + 2NaOH(pa36.) = NaxHAsO, + 2НО (50—60° С). 
5. 2H3AsO4 + 5H2Sc) = Аз2554 + 8H20 | (0° С, в конц. HCl). 
6. НзАзОконц.) + ЗМНые + ЗН2О = (NH4)3A80, - 3H204 (комн.). 


7. HsAsOg + MgCl, + 3NHay = MgNH.AsO..t + 2NH,CIl, 
4MgNH.AsO, + 5С(графит) = 4As + SCOy + 4NH3 + 4MgO + 2H20 
(700° С, вак.). 
8. 2HsAsO,(rop.) + 2$Охр = Аз20з$ + 2Н25 01 + НО (кип.). 
9. 2H3AsO,(xon.) + 4НКконц.) = Аз2Оз{ + 21, + 5Н2О. 
10. НзА$О; + 12Мо0; + 3KNO3 = K3[AsMo1204] Ижелт.) + ЗНМОз 
(60—70° С). 


364. NaAsO2 — МЕТААРСЕНИТ НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Чувствителен к O2 воздуха. Хорошо 
растворяется в холодной воде (гидролиз по аниону с частичным изменением 
состава). Кристаллогидратов не образует. Разлагается кислотами, реагирует со 
щелочами. Проявляет окислительно-восстановительные свойства. Получение 
см. 359%, 361%. 


М, = 129,91;  d@=1,87; ks = 15699. 
1. 5М№дА$О) = МазА$О. + 2NaAsO; + 2As (300-—550° С). 
2. NaAsO2(pa36.) + 4Н.О(хол.) = [Ма(Н:О)«]* + AsO}, 
a) AsO; + НО <— HAsO; + OH’: pKo = 4,78; 


6) AsO; + 2H,0 —— —>Н 2А$О, + НО <— Н3зА$О: + OH’. 
3. NaAsO2 + Н2О(гор.) = МаН›А$Оз. 
4. 2NaAsO2 + 2HCl(pa36.) = 2NaCl + Аз Оз + НО, 
МаАзО) + 4НСКконц.) = NaCl + АзСЬ + 2Н2О. 
NaAsO, + МаОН(хол.) = МагНА$О:. 
6. 2М№дА$О,) + О(воздух) —ь 2NaAsO3, 
2NaAsO, + 2NaOH(pa36.) + О, = 2Na,xHAsO, (кат. CuSO,). 
7. 2NaAsO + 2НСЦразб.) + 3H(PH202) = 2As\ + 3H2(PHOs) + 2NaCl + H20, 


2NaAsQ) + 14НСКконц., гор.) + 351 С!) = 2Аз$ + ЗН[$п С] + 4H20 + 
+ 2NaCl. 


8. Мад$О) + 2МаОН(разб.) + NaClO = NasAsO, + NaCl + H20. 
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9. МаАзО? + 2МаОН(разб.) + 2[Ag(NH3).JOH = 2А2 + NasAsO, + 2NH3t + 
+ 2H,0 (80° C). 

10. 2NaAsO2 + 2НС{фазб.) + 3H2S = As2S3 } + 2NaCl + 4H20. 

||. NaAsO2 + H20 + ЗАРМО; = AgsAsO3J (желт.) + NaNO3 + 2HNO3. 


электролиз 


12. NaAsO; + Н2О + NaOH —————> Н;) 1(катод) + NasHAsO, (анод). 


365. МазА$О. — АРСЕНАТ НАТРИЯ 


Белый, термически устойчивый. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
аниону). Очень слабый окислитель в кислотной среде. Получение см. 359'5, 
361“, 3623, 364". 


М, = 207,89; d= 2,835; tan = 86,3° С(кр.); 
ks = 19,1959, 23,40, 
1. Na3AsO,- 12Н2О = Na3AsO, + 12Н.О (выше 150° С). 


2. МазАзОжразб.) + 12Н2О = 3[Na(H20)4]* + АЗОТ, 
А$О?- + Н2О <—— НАЗО?`+ OH: pK, = 2,48. 
3. NasAsO, + СО; + Н2О = МагНАзО, + МаНСО:. 
4. МазАзО«(насыщ.) + 2H3AsO,4 + 3H20 = 3(NaH2AsO0, . НО) [на холоду], 


NaH2AsO,: НЮ с» МагНзАз 0: 1» МазНАзОю 20° С» NaAsOs. 


5. МазАзОл + 3AgNO3 = АрзА$О44 (кор.)+ ЗМаМОз, 
2Na3AsO, + ЗМСЬ, = 6NaCl + МХА$О.)› + 

(М = Са, Ba, Ее, Co, Ni, Cu, Hg). 
Na3AsO, + MgCl; + NH«Cl + 6H20 = MgNH.As0O, - 6H,01+ 3NaCl. 
2МазА $ Ол + ЗН2$ 0 + 4HI = As,O34+ 212) + SH20 + 3Na2SO, 
2МазАз Ол + 21НСКконц.} + SH[SnCh] = 2Asd + 5Н[$п СЁ] + 6NaCl + 8Н.О. 
МазАзО4 + 47л + 11HCl(pa36.) = АзНз\ + 3NaCl + 4Н2О + 471СЬ 


OID 


366. AsF3 — ТРИФТОРИД МЫШЬЯКА 


Бесцветная жидкость; низкокипящая, легколетучая, тяжелая. Полностью гид- 
ролизуется в воде. Окисляется концентрированной азотной кислотой, реагиру- 
ет со щелочами, хлором. Проявляет свойства донора и акцептора фторид-иона. 
Полярный апротонный растворитель; хорошо растворяет серу и фосфор. По- 
лучение см. 361% *. 
М, = 131,92; d= 2,73", tan = — 5,94° С; 
Фкип = + 57,8° С. 


2AsF; + 3H20 = Аз2Оз+ + 6HF. 

AsF3 + 2НМОзконц.) + 2H20 = H3As0, + ЗНЕ + 2МО.. 

ASF3 + 5МаОН(фазб.) = Na2HAsO3 + 3NaF + 2H20. 

4ASF;3 + 3S8iO2 = 3514 + 2As2.03 (100—150° С). 
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5. АзЕРую + KF = К[АЗЕ4|. 
. ASF3o9 + SbFs = (ASF; )[SbF, |. 
7. 2AsF3 + 2СЬ = (AsCt{)[AsF, ] (50- 60° С, охлаждение до ~ 40° С). 


367. АЗЕ5 — ПЕНТАФТОРИД МЫШЬЯКА 


Бесцветный газ, тяжелее воздуха, термически устойчивый. Реакционноактив- 
ный; легко гидролизуется в воде, реагирует со щелочами. Проявляет акцептор- 
ные свойства по отношению к фторид-иону. Является «сверхкислотой» в смеси 
с жидкими НЕ и HSOSF. Получение см. 359° 


М, = 169,91; 4 = 2,33% 59. р= 7,71 ги (н.у.): 
tan = - 79,8° С; [кип = - 52,8° С. 

|. AsFs + H,O(enara воздуха) = AsOF; + 2HF. 
2. 2AsFs + 9H20 = 2(H3AsO. - 0,5Н2О)4 + 1OHF (0° C), 

2AsFs +.6,67H20 = As,Os - 1,67H20) + 10НЕ (80° C). 
3. AsFs + 8МаОН(конц.) = Na3AsO, + 5МаЕ + 4H20. 
4. AsFs + НЕ(конц.) + Н2О = H[AsFe] - НО + (на холоду}, 

ASF so) + КЕ = K[AsFo] (примесь К>[А$Е]]). 
5. AsFs + HF wy <— H.F* + [AsF6] , 

AsFs + HFgy + СНЕ —> СьНьЕ* + [AsFe]’. 
6. AsFs + 2HSO3Fo) г—? H2SO3F* + [А5ЗОзРЕЗ.. 


368. AsCl; — ТРИХЛОРИД МЫШЬЯКА 


Бесцветная легколетучая тяжелая жидкость. Легко гидролизуется во влажном 
воздухе («дымит»). При смешивании с малым количеством воды (до 18 моль 
H20 на | моль АзСВ) образуется прозрачный раствор, при разбавлении гидро- 
лизуется с образованием осадка. Окисляется концентрированной азотной кис- 
лотой. Разлагается щелочами. Проявляет свойства донора и акцелтора хлорид- 
иона. Апротонный автоионизирующийся растворитель; растворяет нодиды 
щелочных металлов, серу, фосфор. Получение см. 3597, 3613“ : 364 
= 181,28; d=2,16°: tna = - 16,2% С 
кип = + 131,4 С 


1. АзСЬ(конц.) + 8Н2О <— [As(H20)(OH),]"(?) + ЗСГ + 2H30", 
2AsCl3(pa36.) + ЗН2О = Аз:03$ + 6HCI. 


2. AsCl; + 2HNO;(kony.) + 2Н2О = H3AsO, + 2МО, + ЗНС. 
3. AsCl; + SNaOH(pa36.) = Ма›НА$О: + 3NaCl + 2Н.О. 
4. 2AsCl; + ЗН, = 2As + 6НС (850—900° С), 


2AsCl; + 3Pb = ЗРЬСЬ + 2As (500—600° ©). 
5. 2AsCl3 + ЗНСКконц,) + 3H[SnCls] = 2454 + 3H2[SnCly]. 
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6. 4АЗСЬ + 3Li[AIH«] = 4AsH3? + 3LiCl + ЗАСЬ (в эфире). 


7. AsCls + Аз2Оз = ЗА$ (СПО. 
8. AsClsaxy + КС! = КА$СЫ]|, 
AsClsox) + SbCis = (AsCI3)[SbCI, ]. 
9. 2АзСЬь < AsCl5 + [AsCh] (идет в малой степени). 


369. А5253 — ТРИСУЛЬФИД ДИМЫШЬЯКА 


Аурипигмент. Темно-желтый, низкоплавкий, летучий. Пассивен по отношению 
к воде. Разлагается концентрированными кислотами-окислителями, щелочами, 
гидратом аммиака. Переводится в раствор карбонатами и сульфидами щелоч- 
ных металлов, пёроксидом водорода. Окисляется кислородом и серой при 
нагревании. Получение см. 359°, 361'°. '", 372'-“. 


М; = 246,04; d = 3,43; tna = 310° C; 
1кип = 723° С; рРПР!* 25 = 25,0 + 29,0. 
1. As2S3 + ЗН2О = As203 + 3H2S (200—250° C). 
2. As2S3 + 9H2SO,(konu.) = As,03+ + 12SO, + 9H,0, 
AsoS3 + 283HNO3(konu.) = 2H3AsO, + 28NO2 + 3H2SO,4 + 8H20 (кип.). 


As2S3 + ЗМа25(конц.) = 2Na3{AsS3]. 
А$25; + ЗМа25(конц.) + 2$ = 2Na3{AsS,]. 


3. Аз25; + 6МаОН(конц.) = МазА$О; + Nas[AsS3] + 3H20. 

4. As2S3 + 6(NH3 - H20)[konu.] = (NH4)3AsO3 + (NHa4)s[AsS3] + 3H20. 

5. AsoS3 + 14Н2О) (конц., гор.) = 2Н.А$О. + 3H2SO4 + 8Н.О. 

6. 2As2S3 + 902 = 2As203 + 650, (500° С). 
7. AsS3 + 2S = А$255 (100—120° С, р). 
8. 

9. 


370. As3Ss — ПЕНТАСУЛЬФИД ДИМЫШЬЯКА 


Ярко-желтый, аморфный, легколетучий, при нагревании разлагается. Реакци- 
онноспособный, полностью разлагается кипящей водой, концентрированными 
серной и азотной кислотами. Переводится в раствор действием щелочей, 
гидрата аммиака, сульфидов щелочных металлов, пероксида водорода. Окис- 
ляется кислородом при нагревании. Получение см. 359°, 363°, 372“. 


М; = 310,17. 


1. As2Ss = As2S3 + 2$ (90—500° С). 
2. 2А3255 + ЗН2О = А5$2034 + As2S3¥ + 45$ + 3H2ST (кип.). 
3. А$255 + 15Н25О: (конц., гор) = 2НзА$Од + 2050, + 12H20, 

А5255 + 40HNO3(konu.) = 2H3AsOq + 40NO? + SH2SO, + 12Н2О (кип.). 
4. 4А5255 + 24МаОН(конц.) = ЗМазА$О; + 5Na3[AsS,] + 12H20, 

445255 + 24(NH3 - H20)[konu.] = ЗОМН4)зАзО. + SCNH4)s[AsS,] + 12H20. 
5. 2А$255 + 1302 = 2As2.03 + 10SO2 (300—400° С). 
6. 45255 + 20H202(konu., гор.) = 2H3AsO4 + SH2SO4 + 12H20. 
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7. 45255 + ЗМ25(иасыщ.) = 2M3[AsS.] (S0—60° С; М = Ма, К). 
8. As2Ss + 3NH4HS + ЗМНаС! = 20МН4)3А $54] + ЗН (40—S0° С). 


371. AsSg — ТЕТРАСУЛЬФИД ТЕТРАМЫШЬЯКА 


Реальгар. Красно-коричневый кристаллический или оранжевый аморфный 
(стеклообразный). Летучий, низкоплавкий. Реакционная способность ниже, 
чем у А525з и А$255. Не реагирует с водой, разбавленными кислотами и 
щелочами. Окисляется концентрированной азотной кислотой, кислородом при 
нагревании. Разлагается концентрированными щелочами, реагирует с сульфи- 
дами щелочных металлов в присутствии серы. Получение см. 359°. 
М, = 427,95; d = 3,25 + 3,56; tna = 321° С; 
tenn = 534° С. 


А554 + 44НМОз(конц.) = 4H3AsO, + 4H2SO, + 44МО. + 12H2O0 (кип.). 


1. 
2. 3As4S4 + 16МаОН(конц.) = 4NaAsO, + 4Ast + 4Маз[А$$:] + 8H20  (кип.). 
3. As4S4 + 702 = 2As20; + 4SO, (400—S00° С). 
4. Аз454 + бМа25(конц., хол.) + 28 <— 4Na;[AsS3], 

А5454 + 6Na2S(konu.) + 6$ = 4Nas[AsS,] (кип.). 


372. Na3[AsS4] — TETPATHOAPCEHAT(V) НАТРИЯ 


Светло-желтый (почти белый). При нагревании разлагается. Медленно окисля- 
ется Оз воздуха. Хорошо растворяется в холодной воде. Разлагается горячей 
водой, кислотами, шелочами. Получение см. 370% 7, 3714. 


M, = 272,16. 
1. 2Na3[AsS4] = 3Na2S + As2S3 + 2S (450—500° С). 
2. Nas[AsS,] - 8Н2О = Nas[AsS,] + 8H20 (80—120° С, вак., над P4Oj0). 


3. Nas{AsS4](pa36.) + 12Н›О(хол.) = 3[Na(H20),]* + [Аз54 
Маз[А 55] + 2H2O(rop.) = Маз[А$$201 + 2H2S 7. 


4. 2Na3[AsSq] + 6НСКконц.) = 6NaCl + Аз2554 + 3H2ST (0° C), 
2Na3[AsS,] + 6НСКконц.) = 6МаС! + As2S31 + 2S) + 3H2S (кип.). 
5. Маз[А$54] + 4МаОН(конц.) = Nas[AsS202] + 2Na2S + 2Н.О (комн.). 
6. Nas[AsS.](pa36.) + О, —= Nas[AsS,0)] + 254, 
Маз[А$54] + 602 = Na3AsO, + 4802 (500° С). 
СУРЬМА 


373. Sb — СУРЬМА 


Металл, белый с голубым оттенком, умеренно твердый, хрупкий (растирается 
в порошок). В особых условиях выделены аллотропные модификации — жел- 
тая сурьма, черная сурьма (d= 5,3), взрывчатая сурьма (содержит SbCl). Не 
реагирует с водой, хлоро- и фтороводородной кислотами, разбавленной сер- 
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ной кислотой, щелочами, гидратом аммиака, азотом, углеродом. Простых 
аквакатиомов в растворе не образует. Реагирует с кислотами-окислителями, 
«царской водкой», типичными окислителями в расплаве, галогеиами, халь- 
когенами. Все соединеиия сурьмы ядовиты. Получение см. 374 '^”, 375” ^^, 
9, 10, 15 . 
3817. 
—_ 631). 
М, = 121,75; dq) = 6,684; da) = 6,55”. 


tna = 630,74° С; tenn = 1634° С. 


1. 2Sb + ЗН2О(пар) = $620: + ЗН» (600° С). 
2. 2Sb + 6H2SO«(kouu:, хол.) —~—> $552($04)з $ + 350.1 + 6Н2О. 
3. 2Sb + 10НМОз(конц.) = $62054 + 10МО>1 + 5H,0 (кип.), 
286 + 2HNO3(pa36.) = $62034 + 2NOT + НО (кип.). 
4. 355 + 18НСКконц.) + 5НМО; (конц.) = ЗН[$ЬСЬ] + SNOT + 10H20 
(30—40° С). 
5. 656 + 6КОН + 5KCIO; = 6KSbO; + SKCI + 3H20 (400—550° С), 
2Sb + Na2xCO3 + 5МаМО: = 2NaSbO; + 5МамМО, + CO? (400—500° С). 
6. 436 + 30, = 2$Ь.0;: (650° С, сгорание на воздухе). 
7. 2$ (порошок) + ЗСЬ = 2$6СЬ (комн., примесь $6С15). 
8. 255 + 5S = $5,5 (250—400° С, р), 
256 + ЗЕ =Sb2E3 (650—700° С, Е =$, Se, Те). 
9. Sb+3M = М:56 (сплавление; М = Li, Ма, К), 
M3Sb + ЗН2О = SbH;f + ЗМОН (0° С). 
10. 255 + 3Mg = Mg3Sb2 (650° С), 
M3Sb2 + 6HCl(pa36.) = 2SbH3T + ЗМ#СЬ (0° C). 
Il. $6 (желт.) — Sb(merannnu.) [выше - 50° С], 
ЗЫвзрывч.) — быт , 56(металлич.) {100° С, трение], 
З6(черн.) —> ЗЬ(металлич.) [400° С]. 
12. 48%) <? $64 (1634° С), 
Sbay <> 256% ——— 456 (1700—2000° С), 
$ —> $6 (черн.) (быстрое охлаждение]. 


374. ShH3 — СТИБИН 


Бесцветный газ, при слабом нагревании разлагается (на холодной поверхности 
стекла образуется «сурьмяное зеркало»). Чувствителеи к О} воздуха (воспламе- 
няется). Плохо растворяется в воде. Реагирует с концентрированными кисло- 
тами, щелочами. Сильный восстановитель. Получение см. 373% ©, 37513. 14 38|. 


М; = 124,77; dex) = 2,2040; р= 4,599 г/л (и.у.); 
ton = -94,2° С; вип = -18,4° С; и =22, 
1. 2SbH3 = 2Sb + ЗН, (150—200° С). 
2. SbH3 + 4НСКконц.) = H{SbCh] + 3H2T. 
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3. 2SbH3 + 16НМОхконц.) = $62054 + 16NO2T + ИНО. 


4. SbH3 + МаОН(конц.) + ЗН2О = Na[Sb(OH),] + ЗН2". 

5. 4SbH; + ЗО(воздух) = 4Sb + 6H20 (комн., сгорание), 
2$ Н ax) + Оз = 2$ (желт.) + ЗН2О (от -90 до —50° С). 

6. 3SbH3 + 6Cl, —=+ 2Sb + SbCl; + 9HCI (комн.). 


7. 2SbH3 + ЗН2О + 12AgNOs; = $62034 + 12Agd + 12HNOs. 


375. 55203 — ОКСИД СУРЬМЫЦИ) 


Белый, обратимо желтеет при нагревании, в жидком состоянии — желтовато- 
серый. Существует в двух полиморфных модификациях — а-кубическая и B- 
ромбическая (минерал валентинит). Возгоняется в вакууме при умеренном 
нагревании, в газообразном состояиии димеризуется (5Ъ4О%). Не реагирует с 
водой, из раствора осаждается гидрат Sb203- иН2О. Проявляет амфотерные 
свойства, реагирует с концентрированными кислотами, щелочами. Восстанав- 
ливается водородом, углеродом. Окисляется кислородом, галогенами. Получе- 
ние см. 3817. °—*®, 384°, 388’, 
М; = 291,50; d= 5,19(а), 5,67(B); пл = 655° С; 
trun = 1456° С; 1{(а—> В) = 460° С. 

1. $6203. иН2О —= + 2SbO(OH) + (и- НО (30° С, вак.), 

2SbO(OH) = 56.0; + НО (300—350° С). 
2. $62Озь + ИНО =—>? 2[Sb(H20)«(OH)2]* + 20Н`; рПР? = 41,40, 


56.0 + 7H20 — 2655ОНТ + 2H30*; рПР” = 16,85. 
3. 56:0; + 8НСИконц.) = 2Н[56СЫ] + ЗН:О, 


$b203 + 6HCly) = 2$ЬСЬ + 3H20 (60—80° С). 
4. Sb203 + 4Н2ЗО«конц., гор.) = 2H[Sb(SO.)2]) + 3H20. 
5. $503 + 4НМОз(конц.) ——> $6,0; 4 + 4NO2T + 2H20 (кип.). 
6. Sb203 + 6бНМОз(безводн.) = 2Sb(NO3); + ЗН:О (0° C). 
NaOH(pa36.) 
7. $620 — Ма2564Охр, NazSb60 ing). 


8. $5620; + 2NaOH(20%-ii) + 3H2O = 2Na{Sb(OH)a}, 
Na{Sb(OH)«] + 2МаОН <— Ма $ КОН). 

9. $620з + 2МаОН(50%-й) + 5Н2О = 2(Na[Sb(OH),] - Н2О)+. 

10. 2Sb203 + O2 = 2(Sb"'Sb*)0, (410—450° С). 

11. 2Sb203 + 6СЬ = 4$6СЬ + 302 (1000° С). 

12. $6203 + 6НЕ(конц.) = 2SbF3 + ЗН2О. 

13. $620: + 12H°(Zn, разб. Н2$04) = 2SbH3f + ЗН2О. 

14. 456.0. + 6Na[BH,] + ЗН.ЗОхразб.) + 6НХО = 8SbH3T + 6В(ОН)з{ + 3Na2SO,. 

15. $620 + ЗН. = 2Sb + 3H,0 (500—600° С), 
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2Sb203 + 6С(кокс) = 456 + 6СО (800—1000° С). 


16. Sb2O3 + ЗКСМ = 256 + 3KOCN (650° С). 
17. 2Sb203 + 6S = 25625; + 302 (550° С). 
18. 2Sb203 + Sb2S3 = 656 + 3802 (600—700° С). 
19. Sb2O3 + 8НСКкоиц.) + 2СЬ = 2Н[ЗЬСЫ + 3H20. 

20. 656.0; + 20BrF; + 12МаЕ = 12Ма[$6Е 44 + 1ЮВг; + 902 (350° С). 


376. $5520; — ОКСИД СУРЬМЬКУ) 


Светло-желтый (почти белый), при сильном нагревании темнеет и разлагается. 
Плохо реагирует с водой; из раствора осаждается гидрат 5620; - nH20 (и < 3,5; 
4 = 3,78), гидрат немного лучше переходит в раствор. Не растворяется в 
концентрированной азотной кислоте. Реагирует с концентрированной хлоро- 
водородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 3733, 3822, 
388. 


М, = 323,50; 4=786; К, =0,30 2. 
lL. 286.0; —+ 2(Sb!sb’)0, + O2 (300—450° С). 
2. 55,05 - ино = Sb205 + nH,O (до 275° С). 
3. $6205 -.nH2O(cycnen3ua) ——? 2[Sb(H20)(OH)s] + и - 7)H20, 
(Sb(H20)(OH)s] + НО —— [Sb(OH)] + H30°; pK, = 4,40. 


4. 355205 + 5Н2О —— 356.0; - 5H20 (кип., в разб. HC). 
5. $520; + 12НСКконц.) = ZH[SbCl] + 5Н2О. 
KOH(pa36.) 

6. Sb20sq) —o K2Sb,O11@), KsSbsO13¢), K3SbsO 14g). 
7. $520; + 2МаОН(конц.) + 5Н2О = 2Na[Sb(OH)¢ +, 

$620; + 2МаОН = 2NaSbO; + НО (500° С). 
8. $5205 + 10НЕ = 2SbF; + 5Н2О (150—170° С). 
9. $5205 + 3N20s5 = 2Sb(NO3)30 (40—50° С). 
10. $620: + SH2 = 2Sb + 5Н.О (550—600° С). 


377. ($ 155 *)04 — ТЕТРАОКСИД СУРЬМЬКУ)-СУРЬМЫЙИ) 


Сервантит. Белый, при нагревании желтеет, при прокаливании разлагается. 


Возможно, имеет строение (SbO*)SbO3. Не реагирует с водой. Разлагается 
концентрированными кислотами, реагирует со щелочами при сплавлении. 


Восстанавливается водородом, углеродом, сурьмой. Получение см. 375'°, 376", 
384”. 


М, = 307,50; d= 5,82. 
1. 2851$6*)0. — 255.0, + O2 (выше 930° С). 
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2. (Sb"Sb*)O, + ЭНЕКконц., гор.) ——> SbCl; 4 H[SbCl¢] + 4H20. 
3. 2(Sb'"'Sb’)O4 + 4Н2$О«(конц., гор.) = ZH[Sb(SO4)2] + $52054 + 3H20. 
4. (Sb'sb’)O, + 2NaOH = НХ + Na2Sb20; [точнее, Na2(SbO*)SbO,] 


(500° C). 
5. (Sb!"Sb’)O4 + 4Н) = 2Sb + 4Н2О (530—580° С). 
6. 3(Sb!"Sb*)O, + 2Sb = 48b203 (1000° С). 
7. (Sb™Sb’)O,4 + 4С(кокс) = 2Sb + 4CO (900—1000° С). 


378. 552(504)3 — СУЛЬФАТ СУРЬМЫС(Ш) 


Белый, не растворяется в холодной воде, при стоянии гидролизуется. Химичес- 
ки растворяется в концентрированной серной кислоте, на холоду из раствора 
кристаллизуется гидрат Sb2(SO,)3 - Н2О. Разлагается горячей водой, кислотами, 
щелочами. Получение см. 373, 381°. 


М, = 531,69; d= 3,63. 
1. $62($04- НО — + Sb,(SO,)3 + HO (20— 30° С, над Р4О 9). 
2. Sb(SO4)3 + Н›О(хол.) ——> $6,($0.4);О\(бел.) + H2SOx, 
$62(504)з + ЗН2О = $62031 + 3H2SO,4 (кип.). 


3. $62604) + 8НСКконц.) = 2ZH[SbCI,] + 3H2SO04. 
4. Sb2(SO4)3 + Н2ЗОч(коиц,, гор.) = 2Н[ЗЫ$О4)?], 

$52($04)з + К2ЗО4(конц.) = 2К ($504) (0° С, в конц. H2SO,). 
5. $52604) + 8МаОН(конц.) = 2Na[Sb(OH),] + ЗМа250.. 


379. SbF; — ФТОРИД СУРЬМЫЦИ) 


Белый, очень гигроскопичный. Плавится и кипит без разложения. Хорошо 
растворяется в холодной воде, концентрированной фтороводородной кислоте. 
Кристаллогидратов не образует. Разлагается горячей водой, кислотами, щело- 
чами. Окисляется фтором, хлором. Образует фторокомплексы. Получение 
см.375'2, 380'. 
М; = 178,74; а4= 4,379; tan = 287° С; ви = 319° С; 
ks = 444,709, 563,60. 


SbF;3(pa36.) + 6H2O(xon.) = [Sb(H20)4(OH)2]° + F + 2HF, 

HF + H,0 —— F +H;0*; pK, = 3,18. 

SbF; + H,O(rop.) = Sb(O)FL + 2HF. 

2SbF3 + 4НМОз(коиц.) + Н2О = $62054 + 4NO2 + 6HF (кип.). 

SbF; + 4МаОН(конц.) = Na[Sb(OH),] + 3NaF. 

SbF; +Р, = SbF; (320—350° C).. 

2SbF; + ЗН2$ = Sb.S3+ + 6HF (в разб. HF). 
КЕнасыщ.) 


SbF; ———> К5ЬЕ4|, K.[SbaF вв], K2{SbFs], K[Sb4F 13]. 


миль 
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380. SbF; — ФТОРИД СУРЬМЫКУ) 


Бесцветиая густая жидкость, содержит ассоциированиые молекулы за счет 
мостиковых атомов фтора. Испаряется в сухом воздухе без разложения, во 
влажиом воздухе на холоду образует гидрат SbFs - 2Н2О. При сильном нагре- 
вании разлагается. Энергично реагирует с водой, Щелочами, концентрирован- 
ной фтороводородмой кислотой, диоксидом кремния. Образует фтороком- 
плексы. Апротонный растворитель (в частиости, для халькогенов), «сверхкис- 
лота» в смеси с жидкими HF и HSO3F. Получеиие см. 376*, 379°, 382°. 


М, = 216,74; d= 2,993 — tag = 8,3° С; 


tean = 149,5° С. ` 

1. $525 = SbF; + F, (выше 400° С). 
2. SbFs + H,O(xon.) = SbOF34 + 2HF, 

256 Е5 + 5Н2О = $62054 + 10НЕ (кип.). 
3. SbFs + 6NaOH(konu,) = Na[Sb(OH).]) + SNaF. 
4. SbF; + НЕ(конц.) = H[SbF.] - H204 (0° C). 
5. SbF sc) + MF = M[SbF6]} (M = Na, K). 
6. 2SbFs + SiO. = SiF, + 2SbOF; (250—300° С). 
7. SbFs + 2НЕю <= НЕ” + [SbF (примесь [$62]. 
8. SbF; + HF ww + CoHsF << СеНеЕ * + [35Е 4]. 
9. SbFs + 2HSO3F щ —— H2SO3F* + {Sb(SO3F)F 5 . 


381. SbCl; — ХЛОРИД CYPbMBI(III) 


Белый, низкоплавкий (жидкость — «сурьмяное масло»), летучий, чувствителен 
к влаге воздуха («дымит»). Хорошо растворяется в малом количестве воды 
(раствор прозрачный), при разбавлении гидролизуется. Реагирует с кислотами, 
щелочами, гидратом аммиака. Окисляется хлором, восстанавливается водоро- 

7 6 3.44 7 
дом, железом. Образует хлорокомплексы. Получение см. 373’, 374’, 375”, 384". 


М, = 228,11; d=3,14; tan =72,3° С; 
lean = 221° С. К, = 92099, 1917. 


1. ЗЬСьконц.) + Н2О = Sb(CHOL + 2HCI (разбавление). 
2. 4$6СЬ + 5Н2О = SbsChOst + LOHCI (50° С, в разб. HCI), 
2SbCl; + ЗН2О = $2054 + 6HCI (кип., в разб. HCI). 
3. SbCl; + НСК>15%-я) + Н2О = Н[$ЬСЦ + Н2О = H30* + [56 СЬГ, 
[SbCL] + 8Н2О <> [Sb(H20).(OH),]* + 4СГ + 2Н:0* (в разб. НС. 


4. 2SbCl + ЗНСК>20%-я) ——> Н3$6.СЫ, 
SbCI3 + ЗНСКЗ6%-я) = Ha[SbClef. 
5. 2SbCh, + 3H2SO,(konu., хол.) = $62($04)з $ + 6HCI, 
25ЬСЬ + 4НМОх(конц.) + Н2О = $62054 + 4МО) + 6HCI (кип.). 


6. 255СЬ + бМаОН(разб.) = 562034 + 6МаС! + ЗН2О, 
SbCI; + 4МаОН(конц.) = Na[Sb(OH),] + 3NaCl. 


7. 256Сь + 6(NH3 - НЮ)конц.] = $6203$ + 6NH«CI + 3H20 (кип.). 
8. 2SbCIs + ЗМаСОз(конц.) = $62034 + 6МаС! + 3СО21 (кип.). 
9. 2SbCl + ЗН; = 2Sb + 6 НС! (730—750° С), 

4SbCl; + ЗЫВНА = 4SbHsT + ЗС! + ЗВСЬ (-70° С, в эфире). 
10. 2$ЬСЬ + ЗЕе = 2564 + 3FeCh (в конц. HCD. 
||. SbCl; + Cl, = SbCls (74—80° C). 
12. 2$6СЬ + 3H2S = $62534 + 6НС! (в разб. НС). 
13. SbCl; + ЗАРМО: = Sb(NO3)3 + ЗАЕСМ, (в ацетоне). 
14. $6СЬ + 2МСКконц.) = M2{SbCI5] (М = Na, К, Rb, Cs), 

2SbCls + 3CsCl = С53{56СЬ (в конц. НС). 


электролиз 


15. 2SbCl; —— 25 (взрывч.){ [катод] + ЗСЬ/Манод] 
(0° C, в конц. НС). 


382. SbCls — ХЛОРИД СУРЬМЬКУ) 
Бесцветная летучая жидкость. Чувствителен к влаге воздуха («дымит»). В 


вакууме перегоняется без разложения. В твердом состоянии имеет ионное 


строение (SbCIZ)CI. Гидролизуется водой. Реагирует с концентрированной 
хлороводородной кислотой, щелочами. Вступает в реакции комплексообразо- 
вания. Получение см. 381" 


M, = 299,02: d= 2,346. tay = 28°C; 
кип = 140° С (разл.). 


1. SbCls = $ЬСЬ + Ch, (выше 140° С). 
2. SbCls + Н2О(хол.) = 2НС! + SbChOVGxenr.), 

2SbCls + 5Н2О = $620; 4 + 10HCI (кип.). 
3. SbCls + НСКконц.) = Н($ЬСЫ. 
4. SbCls + 6МаОН(конц.) = Ма (ОН) + SNaCl. 
5. SbClsa) + SHFy) = SbFs + SHCI (комн.). 
6. 356С 5х + 256 (порошок) = 5$ЬСВ. 
7. SbClsay + MCI = M[SbCIg] (M = Na, K). 


383. Sbh(CNO — ОКСИД-ХЛОРИД СУРЬМЫ 


Белый, при умеренном нагревании разлагается. Не растворяется в холодной 
воде. Разлагается кипящей водой, реагирует с кислотами, щелочами. Получе- 
ние см. 381'. 

= 173,20. 


1. S5Sb(CNO = $54СЬО; + SbCl (170—250° С), 
655(СЛО = 256.0: + 2SbCh (выше 320° С). 
2. 2Sb(ChO + H20 = $62034 + 2HCI (кип.). 
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4Sb(CI)O + Н2О = $64СЬО$4 + 2HCI (50° C, в разб. НС). 


«алгаротов порошок» 
ЗЫ СПО + ЗНСКконц.) = Н[$ЬС!.] + НО. 
2Sb(CIO + 4НМОз(конц.) = $52054 + 4NO2 + 2HCI + Н2О (кип.). 


Sb(C))O + 2МаОН(конц.) + Н2О ——*—> Na[Sb(OH),] + NaCl. 


лиг > 


384. $5253 — СУЛЬФИД СУРЬМЫЦИ) 


Стибнит. Серый кристаллический или оранжево-красный аморфный. Плавит- 
ся, кипит и перегоняется без разложения. В виде тонкодисперсного порошка 
пирофорен. Не растворяется в воде, из холодного раствора выпадает аморф- 
ный осадок, из кипящего — кристаллический. Разлагается кислотами, щелоча- 
ми. Окисляется кислородом, восстанавливается железом. Образует тиоком- 
плексы. Получение см. 373%, 38112. 


М; = 339,70; d= 4,63, 4,15(аморфн.); tna = 550,5° С; 
кип = 1160° С. 


1. $625 + 13H2O <— 2[5ЫН2О)«ОН);]* + ЗН$ + H30*; рПР? = 89,66. 

2. Sb2S3 + 12НСКконц., гор.) = 2H3[SbCle] + 3H2ST. 

3. 56:53 + 7Н25 0: (конц., гор.) = 2Н[$5($0.4)1] + 3$ + 350.1 + 6H20. 

4. Sb2S3 + 28НМОз(конц.) = $62054 + 3H2SO,4 + 28МО) 1 + ИНО (кип.). 
5. Sb2S3 + 4МаОН(конц., гор.) = Маз[$Ъ$3] + Na[Sb(OH),]. 

6 


256,53 + 90; = 25620; + 650, (340° С), 

Sb2S3 + 50) = (Sb""'Sb’)O, + 350, (550—600° С). 
7. 2Sb2S3 +9СЬ — + 456СЬ + 3$.СЬ (250° С). 
8. Sb2S3 + 3Fe = 3FeS + 256 (600—1300° С). 
9. Sb2S3 + 2КОН(конц.) + SCuO + 5Н2О = 2К($ОН)4| + 2Cu2S { + Сибф 


(кип.). 
10. 56253 + ЗМа25(конц.) = 2Маз[$6$3]. . 
11. Sb2S3 + ЗМа25(конц.) + 2$ = 2Nas[SbS4], 


Sb2S3 + 8NaOH(10%-ii) + 6S = 2Nas[SbS.] + Na,SO, + 4H,0 (кип.). 
AgeS 
12. $625; "=> (AgSb)S.(cep.), Аё3[56$3 красн.) [500—600° С]. 


385. $5255 — СУЛЬФИД СУРЬМЫ(У) 


Темно-оранжевый (с красным оттенком) аморфный порошок, пирофорен. Чув- 
ствителен к свету, термически неустойчивый. Возможно, содержит (ЗЫ И5Ь )54 
и $. Не растворяется в воде. Реагирует с сильными кислотами, щелочами. 
Образует тиокомплексы. Получение см. 373°, 390° 4. 

М; = 403,83; а= 4,12. 


1. $6255 = SbS3 + 2$ (120—170° С). 
2. $5255 + 6НСКконц., гор.) = 2$ЬСЬ + 254 + ЗН.51, 
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$Ъ:5 (суспензия) = $62534 + 2S) (кип., в разб. HCl). 


3. $6.55 + 40НМОхконц.) = $52054 + SH2SO,4 + 40NO2 + 15Н2О (кип.). 
4. 436255 + 18 МаОН(конц., гор.) = SNas[SbS,] + ЗМа($ КОН). 

5. 286255 + 1502 = 25620: + 10SO2 (100—200° С). 
6. Sb2Ss + ЗМа25(конц.) = 2Na3[SbS,]. 


386. Н|5ЬСЬ| — ГЕКСАХЛОРОСТИБАТ(У) ВОДОРОДА 
Светло-зеленый (в виде кристаллогидратов), в свободном (от воды) виде не 
выделен. Термически неустойчивый. Хорошо растворяется в концентрирован- 
ной хлороводородной и уксусной кислотах. Кристаллогидрат H[SbCl] -H20 
имеет строение (H30*)[SbCk]. Гидролизуется водой, реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Получение см. 373*, 375°", 382°. 


М, = 335,48; ton = 44° С(4,5-гидрат). 
1. Н$ЪСЫ]. 4,5Н2Ов = НОС] - Н2О + 3,5Н2О — (комн., над конц. Н2$О.4), 


H[SbCle] НО = SbCl + НС! + НО (70—80° С, примесь $ЬСВО). 
2. НЗЬС@(разб.) + Н2О(хол.) = ЗЬСЬО + + ЗНС 

2H[SbCle] + 5Н2О = $62054 + 12НСИ (кип.). 
3. НбЫС&(фазб.) + H2O = НзО* + [56С&Г (в конц. НС). 
4. 2H[SbCk] + 12МаОН(разб.) = $52054 + 12NaCl + 7H20 (кип.), 


H[SbCls] + 7МаОН(конц.) = Ма[$5(ОН)в]4 + 6МаС! + H20. 
5. 2H[SbCI] + 120NH3 - H20)[konu.] = $52054 + 12МН«С! + 7H20. 


387. NajSbFs] — ГЕКСАФТОРОСТИБАТ(У) НАТРИЯ 


Белый, плавится при неопределенной температуре (возможно, с разложением). 
Хорошо растворяется в воде (изменение состава аниона). Кристаллогидратов 
не образует. Реагирует с концентрированной фтороводородной кислотой, раз- 
лагается щелочами. Получение см. 3752, 380°. 


М, = 258,73; Ч= 3,38; 1 >350° С; К, = 128,69. 
1. Na{SbF](pa36.) + 4Н2О = [Na(H20).]" + [SbF 
[SbF] + Н2О <= [SbOF,] + 2HF. 
2. 2Na{SbF] + НО <— Na2{Sb2OF io] + 2HF (в разб. HF), 


Na[SbF¢](konu,) + ЗНЕ(конц.) = H3[SbFs] + NaFL (0° C). 
3. Na[SbF.] + NaOH(pa36.) = Na[Sb(OH)Fs] + NaF, 
Na[SbF] + 6МаОН(конц.) = Ма[ (ОН) + 6NaF. 


388. K[Sb(OH)6] — ГЕКСАГИДРОКСОСТИБАТ(У) КАЛИЯ 


Белый, при сильном нагревании разлагается. Плохо растворяется в воде, 
концентрированных щелочах. Разлагается кипящей водой, сильными кислота- 
ми. Очень слабый окислитель. Получение см. 384". 
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М, = 262,89; ky = 0,40), 1,189. 


1. КСБОН» = KSbO3 + 3H,0 (680° С). 
2. K{Sb(OH)6l(pa36.) + 6H,0 = [K(H,0)6]* + ИОН (в разб. KOH). 
3. K[Sb(OH)eka + H20(rop.) — [ЗЫ Н.О)©Ную + КОН. 

4. 2K[Sb(OH)c[(cycnen3Ha) —*— $520; $ + 2KOH + 5H20 (кип.). 
5. K[Sb(OH)] + 6НСКкоиц.) = K[SbCl6] + 6НХО. 

6. 2K[Sb(OH).] + 2HNO,(pa36.) = $6.05 + 2KNO3 + 7H20 (кип.). 
7. _ 2K[Sb(OH).] + 6НКконц.) = $62054 + 24 +9Н0 (кип.). 
8. K[Sb(OH)s] + 4К-5(насыщ.) = К3[55$4]$ + 6KOH (0° C). 


389. Na3[SbS3] — ТРИТИОСТИБАТ(Ш) НАТРИЯ 


Светло-желтый, плавится без разложения. Чувствителен к O2 воздуха. Очень 
хорошо растворяется в воде. Разлагается сильными кислотами, щелочами. 
Получение см. 384% '° 


M, = 286,92: tan = 600° С: К, = 23009. 


М аз [$653] - 9H2O = Ма3[55$:] + 9H20 (150° С). 
Na3{SbS3](pa36.) + 12Н2О = ЗМа(Н20)4* + [SbS3]°. 

2Na3[SbS3] + 6HCI(pa36.) = Sb2S3) + 3H2ST + 6NaCl. 

Na;[SbS3] + 4МаОН(конц., гор.) = Na[Sb(OH),4] + 3Na2S. 


Nag[SbSs](snaxxi.) о PO”, NasSbS,0s-»] (n= 1,2). 


a м ьр- 


Na3[Sb83] + $ = Nas[SbS,] (кип. в конц. Ма?5). 


390. Na3[SbS4] — ТЕТРАТИОСТИБАТ(У) НАТРИЯ 


Соль Шлиппе. Желто-зеленый (в виде кристаллогидрата), при нагревании 
плавится, обезвоживается и разлагается. Хорошо растворяется в воде. Разла- 
гается кислотами, щелочами. Получение см. 384!'' 385% °, 3895. 


М, = 318,98; d= 1,839(кр.); tan = 87° С(р.); 
ks = 13,3, 66,30. 


1. Na3[SbS,] - 9H20 = Nas[SbS4] + 9H20 (108—180° C), 
Na3[SbS,4] - ЭН2О = Ма[5 (ОН) + Na2S + 3H2S + ЗН2О (выше 230° С). 

2. Nas[SbS.](pa36.) + 12Н›О = 3[Na(H20),]* + [SbS,]}”. 

3. 2№ 35554] + 6НСКразб., хол.) = $62554 + 6МаС! + ЗН25Т, 
2Na3[SbS,] + 6НСфазб., гор.) = Sb2S3) + 25$ + 6МаС! + ЗН»5 Tf. 

4. 2Nas3[SbS,] + ЗН2О + 3CO, = ЗМа>СО: + $65554 + ЗН251. 

5. Маз[$Ь$4] + бМаОН(конц.) = Na[Sb(OH).]¥ + 4Ма›5. 
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ВИСМУТ 
391. В: — ВИСМУТ 


Серовато-белый (с красным оттенком), в виде порошка — черный. Тяжелый, 
хрупкий (растирается в порошок). При переходе из твердого в жидкое состоя- 
ние плотность возрастает. Последний стабильный элемент в Периодической 
системе. Устойчив в сухом воздухе, чувствителен к влаге (покрывается оксид- 
ной пленкой). Малореакционноспособиый; не реагирует с аодой, хлороводо- 
родной кислотой, щелочами, гидратом аммиака, водородом. Мономерных 
аквакатионов в растворе не образует. Пассивируется в сильноконцентрирован- 
ных кислотах-окислителях. Реагирует с умеренно разбавленными серной и 
азотной кислотами, «царской водкой», кислородом, галогенами, халькогена- 
ми. Сплавляется со многими металлами. Получение см. 392°, 405“ 5, 4318. 


М, = 208,980; а = 9,790; dx) = 10,2727. 
пл = 271,44? С; [и = 1564° С. 


2Bi + 6Н:$04(40%-я) —— Bi,(SO,)3 + 350, + 6H20. 


1. 

2. Bi +4HNO;(pa36.) = Bi(NO3)3 + NOT + 2Н2О. 

3. Bi+ ЗНСКконц.) + НМОз(конц.) = ВЕСЬ + МОТ + 2H,0 (кип.). 

4. 4Bi+ 302 = 2Bi,0; (500—1000° С, сгорание на воздухе). 

5. 281+ 5Е, = 2BiFs (600—700° С), 
2Bi + ЗЕ, = 2BiE; (200° С; Е = Cl, Br, 1). 

6. 2Bi+ 3E = BiE; (300—400° C, p; Е = 5, Se, Те). 

7. 2Bi+3Mg = Mg;Bi2 | (300—400° С), 
МЕЗВЬ, + 6НСКконц.) = ЗМЕСЬ + 2BiH3t (0° С). 

8. Bi+3N20, = Bi(NO;)3 + 3NO (70—110° C). 


9. 4Bi + 4Н2О +30; + 2CO. —+—> 2Bi,CO3(OH), $. 
10. 2Bi + 3HgCla(uacenu.) = 2BiCl + ЗНР}.. 


392. BixOz; — ОКСИД ВИСМУТА(Ш) 


Бисмит. Желтовато-белый, при нагревании становится коричневым. При про- 
каливании сублимируется, термически устойчив. Не реагирует с водой, щело- 
чами, гидратом аммиака. Проявляет оснбвные свойства, реагирует с кислота- 
ми. Восстанавливается водородом и углеродом, окисляется пероксидами ше- 
лочных металлов, галогенами. Получение см. 3914, 397), 4053. 


М; = 465,96; 4= 8,90; tin = 825° С; вип = 1890° С. 


Biz03q) + 3H20 <— 2В#! + 6ОН`; рПР? = 78,30. 

Bi.03 + бНСКконц., гор.) = 2BiCl; + 3H20. 

Bi2O3 + 3H2S04(40%-a) = ВЬ($О4)з + 3H20. 

ВЬОз + 2НЕ(конц.) = 2Bi(O)FL + H20 (комн.). 
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Fenn 


5. Bi,O3 + 3(NH4)2CO3 — Bi2CO3(OH),4 $ + 6NH3 1 + 2CO2 t+H.0 


(кип.). 
6. В12Оз + 3H2 = 2Bi + 3H20 (240—270° С), 
В Оз + ЗС(кокс) = 2Bi + 3CO (800—900° С). 


7. ВЫОз + 6МОН(40%-Й) + 2Е; = 2MBiO3) + 4ME + 3H20 
(кип., М = Li, Ма, К; E = Cl, Br). 


8. 28120: + 2Na202 + О; = 4МаВ Юз (450—600° С), 
2Bi.03 + 6Na202 = 4МазВ!Ю. + О, (350—600° С, примесь NasBiOs), 
ВЫО: + 2Na202 + 2NaOH = 2Маз ВО. + НО (400—500° С). 


электролиз 


9. BinO;+2H,0 ————> 2Н/\ (катод) + BixOs Канод) [в конц. КОН]. 
393. ВО; — ОКСИД ВИСМУТА(У) 


Красный (с коричневым оттенком), при умеренном нагревании разлагается. Не 
реагирует с водой, при длительном стоянии под раствором отщепляет кисло- 
род. Из раствора осаждается в виде гидрата В!2О5 ‘иН?2О. Разлагается кислота- 
ми, щелочами. Сильный окислитель. Получение см. 392°, 3997, 


М; = 497,96, а= 5,10. 


2Bi20s = (ВВГ О. + O2 (выше 350° С). 
Bi.Os . иИН?2О = Bi,Os + nH20 (120° С, в атмосфере О)). 
В.О; - иИН2О(суспензия) —> 2Bi(OH)3+ + 021 + (п-З)Н2О (комн.). 
BiLOs + 10НСКконц., гор.) = 2BiCl; + 2Cht + 5H20, 

Bi.Os + ЗН: О(конц., гор.) = ВЬ(ЗО4)з + Oot + 3H20. 

5. Bi,Os + 2МаОН(конц., хол.) = 2МаВ!Оз{ + НО. 

6. 581.05 + 30HNO3(konu.) + 4MnSOq = 10Bi(NO3)3 + 4НМпО. + 9H20 + 

+ 4Н.5О.. 


394. (ВИ В”) 0. — ТЕТРАОКСИД BUCMYTA(V}BHCMYTA(ID 


Fe NS 


Коричневый, при сильном нагревании разлагается. Не реагирует с водой, 
щелочами, гидратом аммиака. Разлагается сильными кислотами. Сильный 
окислитель. Получение см. 393', 3997. 


М, = 481,96; d= 5,6; ton = 305° С. 


2(Bi'Bi")O, = 2Bi203 + О} (500—550° C). 
(Bi BiY)O, + 8НСКконц., гор.) = ВСВ + СЫТ + 4H20. 

(Bi "Bi")O, + 6Н25О«(конц., гор.) = 2В&($О4 + Ort + 6H20. 

5(ВИИВЕ) Ол + 30HNO3(konu.) + 2MnSO, = 10Bi(NO3)3 + 2НМпО. + 

+ 12H,0 + 2Н›$О.. 


395. ВКОН)з — ГИДРОКСИД ВИСМУТА(Ш) 


р.ьъ- 


Белый, аморфный, при слабом нагревании разлагается. Не растворяется в воде. 
Проявляет оснбвные свойства, реагирует с кислотами. Слабый восстановитель 
и окислитель. Получение см. 3933, 397°, 3985. 


204 


М, = 260,00; 4=4,36; рПР»= 35,52. 


1. Bi(OH)3 = BiO(OH) + НО (100° С). 
2. ВОН): + ЗНСКконц., гор.) = BiCl; + 3H20, 
2Bi(OH)s; + 3Н:$0.(40%-я) = Bi2(SO.)3 + 6H20, 
Bi(OH); + ЗНМОз(конц.) = Bi(NO3)3 + 3H20. 
3. 6Bi(OH)3 + 6НСЮ4хконц.) = [Bis(QH)12](C1O4)6 + 6H20. 
4. ВКОН)з + НЕ(конц.) = ВКО)Е $ + 2H,0. 
5. ВКОН)з + ЗМаОН(конц.) + Ez = NaBiO3) + 2NaE + ЗНО (Е = Cl, Br), 
ВКОН)з + ЗКОН(конц.) + K2S206(O2) = KBiO3 $ + 2K2S04+ 3H20 (кип.). 
6. Bi(OH)3 + ЗКОН(конц.) + 2K MnO, = КВОз+ + 2K2MnQ, + 3H20. 
7. 2Bi(OH)3 + ЗМаОН(конц.) + 3Na[Sn(OH)s] = 2Bid + 3Na2[Sn(OH).]. 


396. BiO(OH) — МЕТАГИДРОКСИД ВИСМУТА 


Белый, кристаллический, при прокаливании разлагается. He реагирует с водой, 
щелочами, гидратом аммиака. Разлагается кислотами. Проявляет окислитель- 
но-восстановительные свойства. Получение см. 395'. 


М; = 241,99; tin = 415°C. 


1. 2BiO(OH) = ВЬО; + Н2О (500—600° С). 
2. ВЮ(ОН)ь + НО <— В!" + ЗОН`; рПР" = 9,40. 
3. BiO(OH) + ЗНСКконц,, гор.) = ВСЬ + 2Н2О, 
2BiO(OH) + ЗН. О4(конц.) = Bi2(SO4)3 + 4H20. 
4. ВО(ОН) + ЗМаОН(конц.) + Cl = МаВ:Оз+ + 2NaCl + 2Н.О. 
5. 2BiO(OH) + ЗМаОН(конц.) + ЗМа[$п(ОН):]| + 2Н.О = 2814 + ЗМа$п(ОН)]. 


397. Bi(NO3)3 — НИТРАТ ВИСМУТА(Ш) 


Белый, при слабом нагревании разлагается. Гидролизуется водой, твердый 
продукт гидролиза с условной формулой ВИМОз(ОН), в зависимости от условий 
имеет различный состав (5—10)В12О: - (4-9) №20; - (7-9)H20 («жемчужные бели- 
ла»). Кристаллогидрат Bi(NO3)3 - 5Н?О имеет строение [Bi(H20)3(NO3)3} - 2H20. 
Растворяется без образования осадка в разбавленной азотной кислоте и 10%-м 
растворе сахарозы. Реагирует со щелочами. Слабый восстановитель. Вступает 
в реакции обмена. Получение см. 39128, 3957. 
М, = 394,99; 4= 2,83(кр.); 1 = 75.5° С(кр.). 


1. 2Bi(NOs)3 = 2Bi(NO3)O (точнее, [Bi¢Oc](NO3)o} + 4NO2 + O2 (200° C), 
4Bi(NO3)3 = 2ВЬО; + 12NO2 + 302 (700° ©). 
2. Bi(NO;)3 - 5H20 $ <> ВЮЧОз)насыш.) + SH2O = (KoMH., в разб. HNOs), 
Bi(NO3)3 - 5H10 ——— Bi(NO;),0H + HNO; + 4Н:О (комн., над КОН), 
Bi(NO3)3 - 5Н2О = BiNO3(OH); + 2НМО; + 3H20 (80—110° C), 
ВМО) - 5H20 = Bi(NO3)O + 2HNO; + 4Н.О (150° С, вак.). 
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3. 6Bi(NO3)3(pa36.) + 24H20 (хол.) = [В(ОН) р * + 12НзО* + 12NO; 
(в разб. НМО:). 
4. Bi(NO;); + 2Н2О = ВИМО»(ОН)24 + 2HNO3 (кип.). 
5. ВЮМОзз + 4НСКконц., хол.) = H[BiCl,] + ЗНМО:. 
6. Bi(NO3)3 + 3NaOH(pa36.) = Bi(OH)3+ + 3NaNOs. 
7. 2В10МОз)з + 2МаО) + 4NaOH = 2NaBiO; + 6МаМО) + 2H20 + 302 
(600° С), 
Bi(NO;); + МаСЮ + 4МаОН(конц.) = NaBiO3 J + ЗМаМО: + NaCl + 2Н:О 
(кип.). 
8. Bi(NO3)3 + 3KF(pa36.) = BiF3) + ЗКМО: (в разб. НМО:), 


Bi(NO3)3 + NaCl + Н2О = Bi(CI)OY + NaNO; + 2HNO3. 
9. 2Bi(NOs)s + 3H2S = Bi2S3} + 6HNO3. 
10. Bi(NO3)3 + НзЕО. = BiEO,) + 3HNO3 (E = P, As). 
11. 2Bi(NOs)3 + 2H20 + 3Na2CO; = BizCO3(OH), $ + 2COrt + 6NaNOs. 


398. BiXSO.4)3 — СУЛЬФАТ ВИСМУТА(Ш) 


Белый, при нагревании иа воздухе разлагается, плавится под избыточиым 
давлением. Гидролизуется водой с образоваиием осадка. Химически раство- 
ряется в умеренно концентрированной серной кислоте. Реагирует с концентри- 
рованиой хлороводородной кислотой, щелочами. Получеиие см. 391', 3923, 
403°, 405°. 


M, = 706,15; d= 5,08; tan = 710° C (p). 


Bi.(SO,)3 = Bi.(SO4)O2 + 2503 (выше 400° С). 
В12($О4)з + 2H20 = 281$0.(ОН)\ + Н}50.. 

Bi.(SO,)3 + 8НСКконц., хол.) = 2H[BiCl4] + ЗН2$ 04. 

В2(3О 4) + Н:50: (конц.) = 2В(Н$О4)$04 (возможно, Н[В1($0.):)). 
Bi,(SO,); + бМаОН = 2Bi(OH)34 + 3Ма?$О.. 
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399. NaBiO; — ВИСМУТАТ НАТРИЯ 


Желтый, термически устойчивый. Не растворяется в воде. При стоянии под 
горячим сильнощелочным раствором частично переходит в коричневый 
МазВ!О4, также нерастворимый в воде. Разлагается концентрированными кис- 
лотами. Сильный окислитель. Получение см. 392” *, 395°, 397’. 


М, = 279,97. 


1. NaBiO; + 6бНСКконц., хол.) = Na[BiCl.] + Cht + ЗН2О. 

2. 2NaBiO; + 2НМОз(разб., хол.) = (п- ПН2О = Bi2Os - nH204 + 2МаМОз, 
4NaBiO; + 4НМОз(коиц.) = 2(Bi"Bi’)O, + 4NaNO3 + O27 +2Н.0 (кип.). 

3. МаВ!Оз + 2МаОН(40%-й) —+—> МазВ:04 + НО (кип.). 

4. 10МаВЮз + 16H2SO, + 4MnSOq = 5Вы ($04) + 4HMnO, + 14Н2О + 5Na2SOx, 
6NaBiO; + 4H2SO, + 4KCr(SO,)2 = 3Bi2(SO,)3 + 2K2Cr,07 + 3Na2SO,4 + 4H20. 


400. ВЕ; — ФТОРИД ВИСМУТА(П 


Белый с серым оттенком, термически устойчивый. Не растворяется в холодной 
воде, фтороводородной кислоте. Образует кристаллогидрат В!Ез . Н2О. Не 
реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Гидролизуется горячей водой с 
образоваиием осадка. Реагирует с концентрированной серной } кислотой, окис- 
ляется фтором. Образует фторокомплексы. Получение см. 3978, 4037. 


М, = 265,97; d= 5,32; аш = 727° С; вил = 900° С. 
BiF; + H2O(rop.) = ВКО)Е} + 2HF. 


1. 

2. 2BiF; + ЗН2$Ожконц., гор.) = Bix(SO.); + 6HF f. 

3. ВЕ; +Е;) = BiFs (460—550° С). 
4. BiF; + МЕ(конц.) = M[BiF,] (M = K*,NH}). 


401. ВЕ; — ФТОРИД ВИСМУТА(У) 


Белый, очень гигроскопичный, летучий, при прокаливании разлагается. Реаги- 
рует с водой (выделение озона), кислотами, щелочами. Сильный окислитель и 
фторагент. Образует фторокомплексы. Получение см. 391°, 400°. 


М, = 303,97; d=5,4; tan= 151°C;  tean = 230°C. 


BiF; = BiF3 + F2 (725—800° С). 
3BiFs + 3H20(xon.) = ЗВ!Ез4 + Оз\ + 6 НЕ, 

3BiFs + 6Н2О(гор.) = ЗВКО)Е$ + Оз 1 + 12НЕ. 

BiFs + 2НСКконц., гор.) + НО = ВКО)Е$ + Chat + 4HF. 

BiF; + бМаОН(коиц.) = NaBiO3) + 5МаЕ + ЗН2О. 

2В1Е; + С(графит) = CF, + 2BiF; (170° С). 
ВЕ я») + КЕ = K[BiFs]. 
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402. ВС; — ХЛОРИД ВИСМУТА(Ш) 


Белый, летучий при умеренном нагревании, термически устойчивый. Гидроли- 
зуется водой с образованием осадка. Реагирует с концентрированными кисло- 
тами, щелочами. Образует хлорокомплексы. Получение см. 391°, 392”, 395”. 


M, = 315,34; d= 4,75; tan = 232 С; teun = 441°C. 


1. BiCl;-H.0) <— ВСЬнасыщ.) + H20 (комн., в разб. НСП. 
2. ВСВ + НО = ВСКОН)›{ + 2HCI (кип. в разб. НС), 
BiCl(OH)2 = Bi(CI)O + НО (260—280° С). 


3. ВСВ + НС20\-я, хол.) = НЕС», 

2Н[ВЕС4р) + HCI(20%-a, хол.) г? H3[BirClohp, 

НВС) + 3HCI(36%-a, хол.) = НВС], 

НВС) = ВЕСЬ + НЕ (кип. в конц. HCl). 
4. 2BiClsq) + 3H2SO, (конц.) = Bix(SO.)3 + 6HCIT (кип.). 
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5. BiCl + 2МаОН(конц.) = ВКСЬО+ + 2МаС! + Н2О. 

6. 2В:СЬ + О; = 2ВКСПО + 2СЬ (250—350° С). 
7. BiCl; + МО; = Bi(CI)O + МО + Ch (200—300° С). 
8. В1СЬ + ЗНКразб.) = ВИз$ + ЗНС. 

9. ВСВ ка, К ВЬСЬ|, КВС, КВС] (250—300° С). 


403. ВКСУО — ОКСИД-ХЛОРИД ВИСМУТА 


Бисмоклит. Белый, при прокаливании разлагается. Не реагирует с водой, 
щелочами, гидратом аммиака. Из раствора осаждается BiCl(OH):. Разлагается 
кислотами, щелочами. Восстанавливается углеродом в присутствии карбоната 
натрия. Получение см. 397%, 402? ° 


М, = 260,43; 4=1,72; = 232,5° С. 
1. 3Bi(CI)O = ВЫОз + ВЕСЬ (575—600° С). 
2. Bi(Cl)Oq + Н2О = В:СКОН)5%, 
BiCI(OH),(cycnen3ua) <— Ви! + СГ + 20Н`; рПР? = 35,47. 


3. Bi(CIO + ЗНСКконц., хол.) —+—> НВС] + Н2О. 

4. 2Bi(CIO + ЗН2ЗО(конц.) = Bi(SO,)3 + 2Н2О + 2НСМ (кип.). 
5. 6Bi(C)O + бНС!Юхконц.) + 6H20 = [В(ОН)(СЮ4 $ +6HCI (0° C). 
6. 2Bi(CI)O + 2МаОН(конц., гор.) = ВЬО: + 2NaCl + Н2О. 

7. Bi(C)O + ЗНЕ = BiF; + Н2О + HCI (300° С). 
8. 4Bi(CI)O + ЗС(кокс) + 2МазСО; = 4Bi + SCO) + 4NaCl (300—400° С). 


404. Bil; — ИОДИД ВИСМУТА(Ш) 


Темно-коричневый (почти черный), при нагревании возгоняется и разлагается. 
Не растворяется в холодной воде. Гидролизуется горячей водой с образовани- 
ем осадка. Реагирует с концентрированными кислотами, частично реагирует 
со щелочами, иодом. Образует иодокомплексы. Получение см. 391°, 402°. 


М, = 589,69; 4= 5,778; tan = 407,7°C; 
1кип = 542° С(разл.);  РПР = 18,09. 
ВИз = ВИ + 1. (выше 542° С). 


1. 

2. Bil, + Н2О(тор.) = ВКПОУ + 2Н1. 

3. Bil; + НКконц., хол.) = НВИ4. 

4. 8Bil; + 15Н2$О(конц., гор.) = 4815$ 04) + 12154 + ЗН2$ 1 + 12H20. 

5. 2ВИз + 12НМОз(конц., гор.) = 2Bi(NOs)3 + 315$ + 6МО:1 + 6Н2О. 

6. Bils) + 2МаОН(конц.) <—  Bi(I)OY + 2Nal + НО. 

7. Bilsgy + 36 < ВП) (в разб. НП. 

8 ВИ; + ККконц.) = K[Bil4] (желт.), 
К ВИ4р) = К! + ВИ + (разбавление водой). 
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405. Bi2S3 — СУЛЬФИД ВИСМУТА(Н 


Висмутин. Коричнево-черный, при прокаливании разлагается. Не растворяет- 
ся в воде, не реагирует с хлороводородной кислотой, щелочами, гидратом 
аммиака. Разлагается концентрированными кислотами-окислителями, медлен- 
но реагирует с карбонатом аммония в растворе. Окисляется кислородом, 
восстанавливается железом. Получение см. 391°, 397°, 


М, = 514,16; d=6,38: toa = 685° С(разл.): рПР”= 104,05. 
Bi.S; = 2BiS + $ (выше 685° С). 


- 


В155з + 12Н25О. (конц., гор.) —^ > В($Оз)з + 125051 + 12Н2О  (кип.). 

В15$з + 24HNO3(konu., гор.) = В ($04 + 24МО, + 12Н2О. 
3. 2BirS3 +90) = 280: + 650) (выше 400° С). 
4. Bi.S; + 3Fe = 2Bi + 3FeS (1000° С). 
5. 4Bi2S3 + 12NaxCO3 = 8Bi + 9NayS + ЗМаЗ О + 12CO2 (700--800° С). 
6. Bi2S3 + 3(NH,4)2CO; + 2Н2О —> BixCO3(OH),s $ + 6NH3f + 2COpT + 

+ ЗН251 (кип.). 
7. BiyS3 + Ма;$ = 2Na[BiS)] (600—800° С). 


ЭЛЕМЕНТЫ УА-ГРУППЫ 


КИСЛОРОД 
406. О; — ДИКИСЛОРОД 


Неметалл. Бесцветный газ, в жидком состоянии - светло-голубой, в твердом 
синий. Жидкий О) кипит при более высокой температуре, чем М›. Составная 
часть воздуха; содержание О) 20,95% (06.), 23,15% (macc.) [М, (воздух) = 28,966; 
р (воздух) = 1,293 г/л (н.у.)|. Плохо растворяется в воде (несколько лучше, чем 
N2). Реакционноспособный, особенно при повышенных температурах; реаги- 
рует с большинством металлов и неметаллов, окисляет многие неорганические 
соединения. Хемосорбируется на Ри-черни, активном угле. Очень реакционно- 
активен как окислитель атомный кислород O° (в большей степени, чем Оз), 
образующийся при термическом разложении многих соединений или получае- 
мый искусственно из молекулярного кислорода O2 непосредственно в зоне 
реакции. Природный кислород содержит изотоп О (с примесями О, О). 
Получение в промышленности — фракционная дистилляция жидкого воздуха 
при глубоком охлаждении, электролиз воды (5? Yu расплава щелочи (28° ); B 
лаборатории — см. 26" *, 52', 132', 260" *, 408" '*, 497', 501', 595', 789'%, 798". 


M, = 31 ‚998: day = 1,288°?!. dx) = 1140-183). 
p = 1,42895 г/л (н.у.); tan = -218,7° С; tenn = -182,962° С 
уу = 4,89, 3,100, 1,78 


210 


0: —— 20° (электрич. разряд; УФ-облучение; выше 2000° С), 


02+ O° => 03. 


H 
0: — НО», НО», H203, H204 (-196° С, электрич. разряд). 
O2 + 2H2 = 2Н2О (550° С, сгорание H2 в O2) 


элементарные акты: O2 + Н› = 20H", OH? + H2 = НО + H’, H? + O2 = 
= OH’ + O°, O° + H; = OH" + H®. 
O2 + 2H°(Zn, разб. HCI) = H202. 


О) + Е; = O2F2 (-183° С, электрич. разряд), 
О? + М: => 2NO (электрич. разряд). 
О: + S$ = $0: (сгорание на воздухе), 
502 + 4Р(красн.) = РаОо (сгорание на воздухе). 
О? + С(графит) = СО, (600—700° С, сжигаиие на воздухе), 
О} + 2C(rpabut) = 2CO (выше 1000° С). 
О2(воздух) + 4М = 2:0 (выше 200° С, примесь 1420»). 
О) + 2Na = Na,0, (сжигание на воздухе, примесь Na2O), 
O2 + Na2O2 = 2МаО;: (400° С, р). 
. О2(воздух) + К = КО) (примесь K202), 
О2(воздух) + М = МО; (M = Rb, Cs). 
. О? + 2Mg = 2MgO (сгорание Ha воздухе), 
302 + 4Al = 2A1,03 (сгорание на воздухе). 
. 2Са + О) = 2CaO (выше 300° С). 
. 202 + 3Ba = 2BaO + ВаО) (сгорание на воздухе), 
О) + 2Ba = 2BaO (выше 800° С), 
О? + 2BaO = 2ВаО, (до 500° С), 
О} + ВаО) = Ва(О;), (до 100° C, р). 
. Or + 2Zn = 2710 (сгорание на воздухе), 
О} + 4Си = 2Cu,0 (160---250° С). 


. О› + 4Ее(ОН)(суспензия) = 4ЕеО(ОН)} + 2H20, 


O2 + 4Cr(OH)2 + 2H20 = 4Сг(ОН)з$. 


. O2 + H:S0,(pa36.) + Pb = PbSO4d + H202, 


О} + 4H20 + 2TiCls + 2HCI = H202 + 2H2[TiCl4(OH))], 
O2 + 2H[SnCls] + 6НСКразб.) = 2HSnCle}j + 2H20. 


. ПО; + 4Fe(S2) = 2Fe203 + 8SO2 (обжиг Ha воздухе). 
‚ О: + 2Со(МО:),› + 100\Н:з : НО) = [Со (МНз)ю (u-037)] (NO3)4] + 10H20. 
. О› + HemFe = [HemFe +-—О = O] 


(HemFe — rem-rpynna гемоглобина крови). 


. O2 + PtFs = (03) [МЕ |, 


О; + E + ЗЕ; =(03)(EF,] 
(150—500° С, р: Е = As, Sb, Bi, Nb, Ru, Rh, Pt, Au). 


407. Оз — ОЗОН 


Светло-синий газ, в жидком состоянии — темно-голубой, в твердом — темно- 
фиолетовый (до черного). Может оставаться в состоянии переохлажденной 
жидкости до -250° С. Плохо растворяется в воде, лучше — в тетрахлориде 
углерода и различных фторхлоруглеродах. Очень сильный окислитель (значи- 
тельно сильнее, чем Оз, но слабее, чем O°); реагирует со щелочами, металлами 
при комнатной температуре (кроме Sn, Ni, Pt, Сии Au). Образуется в атмосфе- 
ре при УФ-облучении из O2 (406') или в специальном приборе — озонаторе. 
См. также 4097. 
М, = 47,997; dey = 1,730; а = 1,4661; 
р= 2,144 г/л (н.у.); ш = -192,7° С; кип = -111,9° С; 
vs = 49,4, 45,408, 


1. O32 0:+0° (УФ-облучение), 
Оз + O° = 20, (кат. NO, Ch, Pt, CuO, CCIF; при УФ-облучении). 
2. 203 = 302 (250° С, kar. MnO), 
20%) ———> 302) (коми.). 
3. Оз + H202 = 20, + НО. 
4. 203+ 2H° = 2HO, + 02 (-196° С; примеси H202, H203, H20,). 
5. O3 + M202 = МО: + МО) (МЕК, Rb, Cs; в жидк. CChF2), 
Оз + МО, = МО: + O2 (комн.). 
6. O3+MOH = МО; + OH? (МЕК, Rb, Cs; в жидк. NH3), 
403 + 4МОН = 4МО; + О} + 2Н2О (KOMH.). 
7. O3 + 4NHagy + Li = [Li(NH3),JO3 (40° С). 
8. O;+NO=NO2+0, (разрушение озонового слоя атмосферы Земли). 
9. O3+H20+ 2К = In + 021 + КОН, 
30; + KI = KIO; + 3021 (в гор. конц. KOH). 
10. 203 + 2Ag = (Ag'Ag")O2 + 202 (комн.). 


И. O3 + Н25$ = ЗО; + H20, 

403 + 3HSg@) = ЗН2ЗО.4. 
12. 403 + 3PbS = ЗРЬЗО. (KOMH.). 
13. Оз + Mn(NO3;)2 + H20 = MnO, + Ont + 2HNO3. 


408. H.0. — ПЕРОКСИД ВОДОРОДА 


Бесцветная вязкая жидкость (в толстом слое — светло-голубая). Разлагается на 
свету и примесями, стабилизируется добавками H2SO4, НзРО4, NagP207. Пере- 
гоияется в вакууме без разложения. Лучше, чем вода, растворяет KCI, Na2SOz, 
К25О., хуже — NaCl, МаМОз. Неограниченно смешивается с водой, образуя 
слабокислотный раствор; в химических лабораториях обычно используют 
30%-й раствор (пергидроль). Гидрат Н2Оз: 2Н2О имеет ионное строение 
Нзо*[Н.ОхОНУТ. Проявляет окислительно-восстановительные свойства, окис- 
лительиая функция преобладает. Получение см. 132*, 439°, 440%; современный 
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промышленный способ синтеза безводного H2O2 — автоокисление 2-этилант- 
рагидрохинона кислородом воздуха. 
М, = 34,01; day = 1,710"; ды = 1,448: 
ton = -0,43° С; 1. = +150° С(разл.). 


2H202 = 2Н.О + О) (выше 150° С или комн., кат. МаОН, МпО», Pt, Си). 
НО» - 2НЮц = H202 + 2H20 (выше -50° С). 
Н.Охразб.) + НО => НО; + Н:О*; pK, = 11,62. 

H202(pa36.) + МаОН(фазб.) = МаНО, + H20, 

H20.(konu.) + Ва(ОН); = BaOo + 2H20. 

5. 2H20.(rop.) + Ню + 2LiOH = 1.50) . НО. . 3H20 } (в этаноле). 
6. НО? + H2SO4 + 2К = In) + 2H20 + K2SOx, 

H202 + 2К = [54 + 2KOH, 


FYeN> 


3H202 + KI = KIO; + 3H20 (в конц. КОН). 
7. Н2О) + H2SO4 + 2FeSO4 ——+—>  Fe2(SO4)3 + 2Н2О, 
Н2О› + KNO, ——» КМО; + НО (в разб. Н2$О.4). 


8. 4H202 + PbS (черн.) = РЬЗО. (бел.) + 4H20, 
H202 + Na2SO3 = Na2SO, + H2O. 
9. Н2О2 + МаОН + Ма[Зп(ОН)3] = Na2[Sn(OH)o], 
3H202 + 2Nas[Cr(OH).] = 2Na2CrO4 + 8H2O + 2МаОН. 
10. H2O2 (конц.) + МпОН)» = МпО» + 2Н.О. 
И. 2НОж + №На = №1 + 4H20. 
12. H2O2 + Оз = 2027 + НХО, 
H202 + СБ(насыщ.) = Oot + 2HCI. 
13. H2O. + AgoO = 2Agd + Ont + H:0, 
H202 + 2Hg(NO3)2 = Oot + Hga(NOs)2 + 2HNOs. 
14. 2H,O2 + Ca(CIO)2 = CaCl, + 2H20 + 2021, 
5H202 + 3H2SO4 + 2КМпО: = 2Мп5$О, + 5051 + 8H20 + K2SOq. 
15. Н2О2 + TiSO@OH)2 + K2SO4 = K2[Ti(SO4)2(03")] + 2H20 (в разб. КОН), 
желто-оранж. 


H202 + ТЗОХОН); + 2H20 = [Ti(H20)4(O2-)]SO, (в разб. H2SQ.). 
желг. . 


16. ЗН2Ожю <==? 2HO2 +2НО (комн., кат. ТЕ", Ее", Се). 


409. OF: — ДИФТОРИД КИСЛОРОДА 


Светло-желтый (почти бесцветный) газ, устойчив на свету, при нагревании 
разлагается. В жидком состоянии хорошо растворяет воздух. Плохо растворя- 
ется в холодной воде, медленно реагирует с ней. Сильный окислитель; реаги- 
рует со щелочами, аммиаком, гидразином. Получение см. 479°. 


М, = 54,00; р = 2,421 г/л (н.у.); (м = —223,8° С; 
кип = —144,8° С; "= 6,8, 400%. 
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2OF2 = O2 + 2F2 (выше 200° С). 


в- 


4ОЕ?2 + 4H,0 —*— 203+ О. + 8НЕ (комн.), 

OF? + Н2О(пар) = O2 + 2НЕ (выше 250° С). 
3. OF, + 4HE = H20 + 2Е;, + 2НЕ (до 0° C; E= Cl, Br, 1). 
4. OF, + 2NaOH(pa36., гор.) = Оз" + 2NaF + Н.О. 
5. OF2 + 2H2 = Н2О + 2HF (KOMH.). 
6. 30F2 + 4NH3 = 3H20 + 6HF + 2Na (200° С). 
7. 2OF2+ F2 + №На = 2NF3 + 2H20 (150° C). 
8. 2OF2 + 2Xe = 2XeF2 + On (выше 25° С). 
9. ОЕ, + 2CIF; = CIOF; + СЕ; (KOMH.). 
1 


0. 40F, + 2EFs =2 (O>)[EF6] + ЗЕ 
(Е ЕР, As, Sb, Bi, Nb, Ta, Ru, Rh, Pt, Au). 


410. OoF: — ДИФТОРИД ДИКИСЛОРОДА 


Темно-красная жидкость, коричневый газ. Термически неустойчивый, разлага- 
ется при кипении. Реагирует с водой, щелочами. Сильный окислитель. Получе- 
ние см. 406°. 


М, = 69,99; d= 1,45. tan = -163° С; 
кип = —57° С(фазл,. 
1. OF. = O2 + F2 (выше —57° С). 
2. OoF2 + НО = 2HF + 30° (oT -100 до 0° С). 
3. ОЕ. + 2HE = 2HF + E, +0, (no 0° C; E=Cl, Br, |). 
4. 202.F2 + 4NaOH(pa36.) = 4NaF + 2H,O + 30.7 (комн.). 
5. O2F2 + ЗН) = 2H20 + 2HF (комн.). 
6. OoF. + Хе = Хер. + O2 (-60° С). 
7. OoF2 + CIF = ClO.F3 (-78° C). 
8. 202F xa) + 2EFs =2(O3)[EFo] + F2 (E =P, As, Sb, Bi). 


411. (02)[PtFe] — ГЕКСАФТОРОПЛАТИНАТ(У) ДИОКСИГЕНИЛА 


Оранжевый, летучий при слабом нагревании, термически неустойчивый. Чув- 
ствителен к влаге воздуха. Разлагается кислотами, щелочами. Восстанавлива- 
ется водородом. Химнчески поглощает из воздуха ксенон и радон. Очень 
сильный окислитель. Получение см. 4067, 40910. 


M, = 341,07; вл = 219° СФ). 


1. 2(O}){PtF,]= 2PtFs + F2 + 202 (*100° С). 
2. 2(O3)[PtF,}+ 4Н2О = PtO.) + H.[PtF.] + 302 1 + 6HF. 
3. 2(O3)[PtF,}+ 2Н2О = 2H2[PtF.] + 3021 (в конц. HF). 


4. 2(0$)[PtF,]+ 16МаОН(конц., гор.) = 2Ма{РКОНЗ4 + 3051 + 12NaF + 2Н.О. 
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5. (O})[PtF,]+ 5H2 = Pt + 6HF + 2Н2О (50—70° С). 


6. 2(03)([PtF,]+ Хе = (Xe”*)[PtFe]2+ 202 (комн.), 
2{ОЗРУЕ + Rn = (RnF*)[PtFe] + 202 + PtFs (комн.). 

СЕРА 

412. $ — СЕРА 


Халькоген, неметалл. Желтая, существует в двух аллотропных модификациях 
(ромбическая а-сера, моноклинная В-сера) и в аморфной форме (пластическая 
сера). В кристаллическом состояиии построена из неплоских циклических 
молекул Sg. Плохо растворяется в этаноле, хорошо — в сероуглероде и жидком 
аммиаке (красный раствор). Не реагирует с жидкой водой, иодом. Окисляется 
концентрированными сериой и азотной кислотами, подвергается дисмутации 
в растворах щелочей и гидрата аммиака. Реагирует с металлами, водородом, 
кислородом, галогенами. Получение в промышленности — из природных мес- 
торождений самородной серы, см. также 413%! '9 415% 2! 22, 42415. 16. 


М, = 32,066; d= 2,07 (<), 1,96(B); tna = 119,3° С; 
1кна = 444,674° С; t(a —~ B) = 95,5° С. 


1. 3$ + 2Н2О(пар) = 2H2S + SO2 (выше 400° С). 
2. $+ 2H2SO,(konu.) = 3$0, + 2H,0 (кип.), 
$ + 6HNO3(konu.) = H2SO4 + 6 МО) + 2H20 (кип.). 


3. 4$ + 6МаОН(конц.) = Na2SO3S + 2Na2S + ЗН2О — (кип., примесь Ма:$Оз), 
4$ + 4(NH3- H20 [конц., гор.] = (NH4)2803S + 2МН4Н$ + Н2О. 


4. $+Н.=Н}$ (150—-200° С). 
5. $+0)2= $02 (280—360° С, сгорание на воздухе, примесь $03). 
6. $+3Р) = SF, (комн.). 
7. $+Clh=SCh (до 20° С), 
2$ + Ch = S2Cl, (125—130° C), 
2$ + 2СЬ + О) = 2$С5О (180—200° С, кат. активный уголь). 
8 28 + Bro = S.Br2 | (100° С, р). 
9. 25+ С(графит) = CS, (700—800° С). 
10. $ + 2Ch + 4NaF = SF, + 4NaCl (200—300° С, р). 
И. $+ 2H = 1, + H2S (500° C). 
12. 3$ + 25СЬО = SCl. + $2СЬ + 2$0, (кат. AICIs). 
13. $ + 4CoF; = 4CoF2 + SF, (350—400° С). 
14. 3$) + 2AgF = AgoS + S2F2 [изомер (-$Е)2], 
3$ + NF3 = S(N)F + S2F2 [изомер S(S)F2] (400° С, вак.). 
15. $ + 2Na = Ма2$ (выше 130° С), 
3$ + 2Al = ALS; (150-—200° С). 
16. (п- 1$ + Маз) = Na2(S,) [кип.], 
5 + Na2SO3(konu.) = Na2SO3S (кип.). 


17. 3$ + SO2 = 2$20 [точнее, $($)0] (выше 100° С, Bak., электрнч. разряд), 


2$ + CuO = Cu + $20 [очнее, $($)0] (150—200° С, вак.). 
18. 10$ + 12Agl + 16МНу»м = $ Мл + 6Аё25 1 + 12МНА. 
19. 8$ + 6SO3 + Н2ЗО«(безводн.) =(S?*)(HS3010)2 $ + SO2 1 (на холоду). 
20, Рю, (92+ (Fas, (SP ДЕЕЫ (54° EF eh (E = As, Sb). 


550° С 650° С 900° С 1500—2700° 
21. $———> $ —— Say —» Sar —_ Sw. 


413. Н2$ — СЕРОВОДОРОД 


Моносульфан, родоначальник гомологического ряда сульфанов HS, (п = | + 
+ 8). Бесцветный газ, термически неустойчивый. Плохо растворяется в холод- 
иой воде, слабая кислота. Насыщенный (м 0,1 М) раствор иазывают «серово- 
дородной водой», при стоянии на воздухе мутиеет (ингибитор — сахароза). 
Нейтрализуется щелочами. Сильиый восстановитель; реагирует с кислотами- 
окислителями, галогенами, кислородом, типичными окислителями, диоксидом 
серы. Вступает в реакции обмена. Получение см. 1184. 13861, 139% 5, 172'.2, 
412%", 415'* 424", 8367. 
М; = 34,08; р= 1,539 г/л (н.у.); Ёл= - 85,54° С; 
кип = — 60,35° С; К, = 0,71%, 0,39, 0,1480; 


vs = 467, 258,200), 91,769. Ke = OM = 1. 1033. 
1. HoaS=H2+S$ (400—1700° С). 
2. 8H2S - 46 Н2О‹» (клатрат) = 8H2S + 46H20 (выше 0° С). 


3. Н5+Н.о «>? HS’ + H30"; pk. = 6,98, 
HS + Н2О <> $* +H;0*: рК, = 12,91. 


4. HS + Н:$Ожконц.) = $4 + $021 + 2Н2О (комн.), 
H2S + ЗН2ЗОкконц.)= 48027 + 4H20 (кип.). 
5. Н25(насыщ.) + 2HNO3(konu., хол.) = $4 + 2NO, T + 2Н2О, 
Н2$ + 8НМОз(конц.) = Н2$04 + 8NO2T + 4НО (кип.У). 


6. H2S + NaOH(pa36.) = NaHS + H20, 
Н»$ + 2МаОН(конц.) = NaS + 2H20. 
7. Н».5(насыщ.) + NH3- НО = МН4Н$ + НО. 


8. HS + 2МНую = (NH4).S (- 40° C). 
9. 2Н2$(насыщ.) + О. = 2S) + 2Н2О (на свету), 
2H2S + 302 = 2$0, + 2H20 (250—300° С, сгорание на воздухе). 
10. H2S + 4СЬ + 4Н.О = H2SO, + 8Н4. 
11. Н2$(насыщ.) + E, = $$ + 2НЕ (Е = Br, I): 
12. 2H2S + 2Na = 2NaHS + H, (150° C). 
13. HS + Sn = SnS + Hp | (400—450° С). 
14. Н» + ZnO = ZnS + НО (800—1000° С). 
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15. Н2$(насыщ.) + NaxCO3 = NaHS + NaHCOs. 


16. Н2$(насыщ.) + 2Аз МО: = AgoS } + 2HNOs, 
Н25(насыщ.) + MCh. = MSJ + 2HCI 


(M = Pb, Cu, Са, Hg). 


17. ЗН2$(насыщ.) + 2K MnO, = 2Mn02¥ + 3$4+ 2H20 + 2KOH, 
ЗН2%(насыщ.) + 4Н;50. (разб.) + K2Cr207 = 3$4 + Сг2($О4)з + 7H20 + 


+ K2804. 
18. Н2$ + SO2 = H28202 
2H2Sq) + SOx = 35 + 2H20 


H 
19. HS) 222°, s¢xonnonm), H2S,0s. 


{- 70° C), 
(комн., кат. Н2О). 


20. 2H2S + 6МаОН(конц.) + 4SO2 = 3Na2SO38 + 5H20. 


21. Процесс удлинения цепи 
2H Sc) + $„СЬ = H2S,+2 + 2HCI 
Примеры: 2H2S + $СЁ = Н28з + 2HCI, 
2H2S + $2С. = Н2$4 + 2HCI, 
2H2S + $зСЁ. = H2Ss + 2HCI, 
2H2S + $5СЁ = H2S7 + 2HCI. 
22. H2S + M(C2HsO) = МН$4 + С2НОН 
23. HbS + ЗО: = H2803S 
H2S + HSO;3CI = H2S038 + НС! 
24. HaS + SbFsqa) + НЕ = (H3S*)[SbFo]. 


25. 2Н2$ в <— H3S* + HS”. 


414. H2S, — ПОЛИСУЛЬФАНЫ 


(М = Li, Na, К; в эфире). 
(до —5° С, в эфире), 
(до- 80° С). 


Смесь H2S, (п = 2 + 8) — желтая (с зеленоватым оттенком) вязкая жидкость 
(d= 1,7%). Смесь H2S, практически не растворяет воду и сама мало растворя- 
ется в воде (расслаивание). Все H2S, имеют цепное строение HS(S, -2)SH. 
Насыщенный раствор неустойчив (ингибитор НС). Реагируют с кислотами- 
окислителями, разлагаются щелочами. Низшие H2S, хорошо растворяют серу 
(без образования высших Н?$„). Получение смеси H2S, см. 413, чистых H2S,(1 = 


= 2-4) —414?, высших Н2$» — 4137), 4148. 


H2S2: М, = 66,15; d= 1,334. 


кип = +70,7° С; 


H2S3: М, = 98,21; d= 1,491. 

[кип = +69° С (Bak.); 
Н2$4: М, = 130,28; d= 1,582. 
Н:$5;: М,= 162,35; d= 1,644. 


Н256: М, = 194,41; 
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tna = -89,6° С; 
tna = -54° С; 
tna = -85° С; 


tua = -50° С; 
d= 1,6880. 


H2S7: М, = 226,48; а= 1.72129. 


Н2$8: М, = 258,54; d= 1,747, 
1. H2Sage) ——> H2S + На. 
2. Крекинг: HS, = Ни + mS (при нагревании). 
Примеры: Н?$, = Н?2$. + @ — 4)$ (75° С), 
H2S, = H2S2 + (п- 2)$ (110°С), 
H2S, = H283 + ("- 3)5 (1 25° C), 
2H2S3 = H2S2 + Н» + 3$ (выше 140° С). 
3. H2Sap) — > H2St + (a - 134. 


4. HS, + МаОН(фазб.) = NaHS + (n- 1) $4 + H2O. 
5. 2H Snip; + О2(воздух) = 21$ + 2H.0, 


2H2S, + О; = 2nSO2 + 2H20 | (сжигание на воздухе). 
6. HS, + Н2ЗОч(конц.) = nSb + SO. + 2Н2О (комн.). 
7. HS, + 2НМОз(конц.) = nSt + 2МО) + 2Н2О (комн.). 


8. Процесс удлинения цепи: 2Н2$и(ж) + ЗС = 2Н2$ + 2HCI. 
Примеры: 2H282 + $СЁ. = Н2$5 + 2HCI, 2H2S2 + S2Cl2 = Н2% + 2HCI, 
2H2S2 + $3СЬ = H2S7 + 2HC1, 2H2S2 + $4СЬ = H2Sg + 2НС|. 


9. H2S, — 50» HyS,03 [rounee, HO3S(Sp-2)SH] (n= 37), 
сульфанмоносульфоновые кислоты 

H2S,03 —5°°› H2S,0s (-78° С, в эфире). 

10. H2S, Sr" 5 118,06 (в эфире). 


415. $02 — ДИОКСИД СЕРЫ 


Сернистый газ. Бесцветный, термически устойчивый. Хорошо растворяется в 
воде; медленно создает слабокислотную среду, но не образует определенного 
соединения. Химически активный; в растворе медленно окисляется. Типичный 
восстановитель, слабый окислитель. В жидком состоянии — неводный раство- 
ритель для азота, хлоридов металлов, галогенидов фосфора. Получение см. 
412°, 413*°, 416°, 424'* 16—18, 937%, 


M, = 64,06; dx = 1,462"). 9 = 2.9269 г/л (н.у.); 
tna = -75,46° С; {кип = -10,1° С; ks = 22,8, 11,307, 2,1. 


1. SOQ,=S+O, (2500° C). 
2. 6502 - 46Н2О = 6SO2(Hacbi.) + 46H20 (выше 12° С). 
3. SO2(pa36.) + nH2O = SO: - 2H.O (сернистая кислота), 


SO, -nH20 + НО <— HSO; + H30* + (и ~ 1)H20; pK = 1,78, 
HSO; + H.0 <— SO} + НзО*; pK = 7,20. 
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28. 
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3802 + 2H:O = 2Н:5Оразб.)+ SV (150°C, р). 
SO, + НМОз(конц.) = (NO*)HSO, (0—5° С), 
$0) + 2НМОжконц., гор.) = H2SO4 + 2NO;z f. 

$02 + 2МаОН(конц.) = Na2SO3 + H20, 

SO, + NaOH(pa36.) = NaHSOs. 

SO2 + МНз - H2O(pa36.) = МН4Н$О:, 

SO2 + 2(NH3 - H20)[konu.] = (NH4)2803 + НО. 


2802 + Ca(OH)2(Hacbim.) = Ca(HSOs)ap) (комн.), 
$0: + Са(ОН):(суспензия) = CaSO31+ НО (кип.). 
SO2 + Н2О + Na2SO3 = 2МаН$О:, 
$02 + Ма2ЗОз(насыщ.) = Ма2$205 (в этаноле, в атмосфере H2). 
. $02 + Ма2СОз(конц.) = Na2SO3 + СО, 1 (комн.), 
250. + Ма›СОз(конц.) = Ма2520; + CO2t (40—60° С). 
. 250. + O2 = 2503 (400—500° С; кат. Pt, V20s, Ее2Оз), 
250, + 2H20 +0, —"+ 2Н;50.. 
ЗО SRE > 304 [точнее,30, (01), $107 точнее, $,0,(03")]. 
. $0) + Оз = SO3 + O2 (комн.). 
‚ $02 + 6Н\РЁ-чернь) = Нз$ + 2Н2О. 
. SO2 + F2 = SO2F2 (KOMH., кат. Pt), 
SO2 + 3F.= $Еь + O2 (650° C). 
. SO2 + 2H20 + [5 = H28SO4 + 2НЕ 
. SO2 + СЁ = SChO2 (на свету, кат. камфора). 
. $02 + Н2$О4(конц.) + 2КСЮз(насыщ.) = 2КН$0; + 2С10; 1, 
350» + 3H20 + КЮ: = 3H2SO«4 + КЕ 
. 802 + 3$ = 28:0 (выше 100° С, Bak., электрич. разряд). 
. 2802 + SeQ2 = Se + 2$0:, 
SO. + Н›О(гор.) + МО: = H2SO, + МОТ. 
. ЗО: + С(кокс) = $ + СО; (400—600° С). 
. SO2 + Н»5 = H2S202 (-70° С), 
SOxn + 2НЗи = 3$ +2НО (комн., кат. Н2О). 
. 450)» + 6МаОН(конц.) + 2H2S = 3Ма2$03$ + 5H20, 
SO2 + Н2О + Na2(Sp) = Ма2503$ + Н2$1 + (и- 2)$ (KOMH.). 
. 2802 + 2H20 + $2СЬ = H28,0¢ + 2HCI (0° C). 
. 2SOxp + 2(Na, Hg) = Na2S20,4 + 2Hgd (до 10° С), 
2502 + М = MS:0, (М = Zn, Со; 60° С, в смеси этанола и воды). 
. 250} + Со + 2NaHCOs = (Co**)SOn + №550; + 2CO2t + НО 


(40—50° С, в этаноле). 


. 55302 + 2H20 + 2КМпО. = 2H2SO4 + 2Мп5О. + K2SO4 (в разб. H2SO,), 


SO. + РЬО2(суспензия) = PbSOud. 
250, + (NH30H):SO, = 2Н$ОЗМНУ + H,SO. (в олеуме). 


29. 


25$О(насыщ.) + BaOz = Ва$ 20 (0° C), 
3802) + 20MnOz2 - nH20)[cycnensua] = Мл$2О + Мп$О: + 2nH20, 
380 x0) + Fe203 . пПН.О(суспензия) = Ее$2Оз + Ее$ Оз} + яН2О. 


. 3SO2 + 2K2SO3S(nacpim.) = 2K2S306) + SL (-10° C). 
. $02 + PCls = РСЬО + $СЬО (50—60° С), 
$02 + CCl, = ССЬО + SCl,0 (150° С, р, кат. AlCls). 
. ЗО? + Вг2 + РС}; = PCO + SBr20 (0°С), 
3SO, + Br. + BrF; = 3S(Br)O.F (12°C, p). 
. SOx) + MF = M(SO:F) [M = Na, K, Rb, Cs], 


$Охж + HFay <? HSOF «. 


. ЗОхжю + [Fe2(CO)s] = (Fe2(CO)s(—SO2)] + cot. 
. 380 =— S,03* + $02-. 


416. Ма2$Оз — СУЛЬФИТ НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения под избыточным давлением, при нагревании 
на воздухе разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по аниону). 
Разлагается кислотами-неокислителями. Сильный восстановитель; во влажном 
состоянии и в растворе окисляется О? воздуха. Слабый окислитель. Получение 
см. 28", 29'3, 417". 


1. 
2. 


М, = 126,04; d=2,633;  ш=911°С (р); 
ky = 26,19%, 29,0%. 


4Ма25Оз = Na2S + 3Ма2$0. (600—700° С). 
Ма23Оз . 7Н2О = Na2SO3 + 7H20 (150° С). 
Na2SO3(pa36.) + 8Н2О = 2[Na(H20),]" + SO3- ,. 

SO} + НО <— HSO;+ OH; pK, = 6,80. 

Na2SO3 + 2НСКразб.) = 2NaCl + $021 + H20. 

Na2SO3 + 2H2SO,(konu., хол.) = 2NaHSO, + SO2T + H20, 

Na2SO3 + 2НМОхконц., гор.) = Ма2$О4 + 2№О21 + Н2О. 

2Ма›$Оз(разб.) + O2 = 2Na2SOx. 


Na2SO3 + 2МаОН + Е, = Ма›$ 04 + 2NaE + Н.О (E = Cl, Br, 0, 
Na2SO;(pa36.) + Na2S(pa36.) + Iz = Na2SO3S8 + 2Ма[. | 
Ма23Оз(конц.) + $ = Na2SO3S (кип.). 


Na2SO;3(pa36.) + Н2О + $0) = 2NaHSOs, 
Ма23Оз(насышщ.) + $02 = Na2820s. 


. Na2SO3 + Н2О + 2AgNO3 = Na2SO, + 2Agl + 2НМО,, 


Na2SO; + Н2О + Fe2(SOx)3 = 2Ее$О4 + H2SO4 + Na2SOx. 


. 5Ма23 Оз + 3H2SO,(pa36.) + 2K MnO, = 5Ма?50. + 2MnSO, + 3H20 + К}$04, 


ЗМа2$ Оз + Н2О + 2KMnO, = 3Na2SO, + 2МпоО, L + КОН, 
Na2SO; + 2КОН(конц.) + 2КМпО. = Na2SO, + 2K2MnO, + H20. 
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12. 3Na2SO3 + 4H2SO.(pa36.) + K2Cr2O7 = 3ЗМа2$О4 + Сг2($О4)з + 4Н2О + К?ЗО.. 
13. 2Ма25Оз + 6H[SnCh] + 16 НЕ = $п$2$ + 5Н2[$пС14] + 4NaCi + 6H20. 


417. NaHSO3 — ГИДРОСУЛЬФИТ НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, создает 
кислотную среду за счет обратимого протолнза несимметричной формы анио- 
na (HSO3). Кристаллогидратов не образует. Разлагается кислотами-неокисли- 
телями, нейтрализуется щелочами. Типичный восстановитель; легко окисляет- 
ся Оз воздуха. Получение см. 28°, 30°, 416°. 


М, = 104,06; 4=1,48; — k,= 51,500. 


1. 2М№аНЗО: = Na2SO; + $0) + НО (выше 25° С). 
2. МаН$Оз(разб.) + 4Н2О = [Na(H20),]* + HSO; , 
HSO; =? S(H)O;, HSO; + НО <? SO? + H30*; рк, = 7,20. 
2МаН$Оз(насыщ.) = Na2S20s + H20 (в атмосфере SO2). 
NaHSO; + НСКразб.) = NaC! + $021 + НХ. 
NaHSO; + H2SO,(konu., хол.) = NaHSO, + $051 + H20. 
NaHSO, + МаОН(конц.) = Na2SO;3 + H20. 
4МаН$О: + O2(Bo3ayx) = 2Na2SO4 + 2SO2 + 2H20. 
4NaHSO; + 2NaHS = 3Na2SO3S + 3H20 (кип.). 
1ONaHSO; + Н›ЗО4(разб.) + 4K MnO« = 5Na2SO4 + 4MnSO, + 6H20 + 
+ 2К 250.4. 
электролнз 


10. 4NaHSO; ———— Ма›5>О4(катод) + O2t(anoa) + 2Н2О — (на холоду). 


хопи 


418. К25О; — СУЛЬФИТ КАЛИЯ 


Белый, разлагается при нагревании. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
аниону). Разлагается кислотами-неокислителями, присоединяет $О›. Типичный 
восстановитель; окисляется O2 воздуха. Получение см. 49'3, 4191.5. 


М, = 158,26; — А, = 107.089 111,589. 


1. 4K2SO3 = KoS + 3К2504 (600° С). 
2. К›5Оз. Н2О = K2S03 + НО (= 200° С). 
3. K2SO3(pa36.) + 12Н2О = 2[K(H20)]* + $02, 

$07 + НО <— HSO;+ OH’: pK, = 6,80. 
4. K2SO 3 + 2HC\(pa36.) = 2KCI + $021 + H20. 
5. K2SO3 + 2Н›ЗОжконц., хол.) = 2K HSO, + So.t + Н2О, 

K2SO3 + 2НМОз(конц., гор.) = K2SO4 + 2NO2 1 + H20. 


6. 2K2S03(pa36.) + O2(Bo3ayx) = 2К 2304. 

7. К2ЗОз + 2КОН‘бонц.) + Е, = K2804 + 2KE + НО (Е = Cl, Br, И. 
8. K2SOs3(pa36.) + К25(разб.) + [. = K2SO38 + 2KI. 

9. К2ЗОз(конц.) + $ = K2S03S (кип.). 


10. К›$Оз + Н2О + SO2 = 2KHSO;, 

К»›$О: (насыщ.) + SO2 = K2820s (в этаноле, в атмосфере Н)). 
11. 3K2SO3 + Н2О + 2K MnO, = 3K2804 + 2МпО) + 2KOH, | 

3K2SO3 + 4H2SO4(pa36.) + K2Cr2O7 = 4К›5О. + Cro(SOx«)3 + 4H20. 


419. KHSO3; — ГИДРОСУЛЬФИТ КАЛИЯ 


Белый, термически неустойчивый. Хорошо растворяется в воде, создает кис- 
лотную среду за счет обратимого протолиза несимметричной формы аниона 
{Н$О;).Кристаллогидратов не образует. Разлагается кислотами-неокислителя- 
ми, нейтрализуется щелочами. Типичный восстановитель; окисляется О} возду- 
ха. Получение см. 49'3, 50°, 51°, 418'°. 


М, = 120,17. 


1. ЖнН$Оз = K2SO3 + 502 + НО (190° С). 
2. KHSO;(pa36.) + 6H20 = [K(H20).]” + HSO; , 

HSO; =? S(H)O;, 

HSO; + НО =>? SO} + НзО*; pK. = 7,20. 

2КН$Ознасыщ.) = K28205 + Н2О (з атмосфере SQ). 
KHSO; + НСКразб.) = КС! + $021 + H20. 

KHSO; + Н2ЗО«конц., хол.) = KHSO, + $021 + H20. 

KHSO; + КОН(конц.) = К25Оз + H20. 

4КН$Оз + Оз(воздух) = 2K2SO4 + 250, + 2H20. 


4K HSO; + 2KHS = 3K2S038 + 3H20 (кип.). 
10КН$О: + H2SO,(pa36.) + 4K МпО. = 7K2SO4 + 4MnSO, + 6H20. 


хопи pw 


420. (МН4)2$Оз — СУЛЬФИТ АММОНИЯ 


Белый, термически неустойчивый. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
аниону). Разлагается кислотами-неокислителями, присоединяет диоксид серы. 
Типичный восстановитель; окисляется О? воздуха. Получение см. 2757, 421) 5. 
444? 

M, = 116,14; 4=1,41(кр.): К, = 28,0. 


|. 4(NH4)2SOs = 3(NHa)2SOs + 2NH3 + HS (120—170° С). 
2. (МН.)5О0з - Н2О = (NHq4)2SO3 + Но (20° С, вак.), 
(NH4)2S03 - НО = МН.Н$Оз + NH; + H2O (60° C). 


3. (NH4):SO3(pa36.) = 2NHj+ SOF, 
SO} + Н2О =—? HSO;+ OH; рКо = 6,80. 
4. (NH4)2SO3 + 2HCl(pa36.) = 2NH.Cl + $021 + HO. 
5. (NH4)2SO3 + 2H2SO, (KOHLL., хол.) = 2NH,HSO, + SO.t +H,0, 
(NH4)2SO3 + 2HNO3(konu., гор.) = (NH4)2SO4 + 2NO,1 + HO. 
6. 2(NH4)2SO3(pa36.) + O2 (воздух) = 2(МН4)2504 (кат. CoCls). 
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7. (МН4;5О, + 20NHs . H20)[konu.] + Е; = (МН4):50. + 2МНАЕ + НО 
(Е = Cl, Br, I). 
8 (NH4)2803 + H20 + SO2 = 2NHsHSOs. 
9. 3(NH4)2S03 + Н2О + 2KMnO, = 3(4Н4):50. + 2MnO2) + 2КОН. 
10. 3(NHa4)2SO3 + 4H2SO,(pa36.) + K2Cr207 = K2SO4 + 3(МН4):804+ Cro(SOu)s + 
+ 4Н.О. 


421. МН4Н$О; — ГИДРОСУЛЬФИТ АММОНИЯ 


Белый, термически неустойчивый. Хорошо растворяется в воде, создает слабо- 
кислотную среду за счет обратимого протолиза несимметричной формы анио- 
на (HSO;). Кристаллогидратов не образует. Разлагается кислотами-неокисли- 
телями, нейтрализуется гидратом аммиака. Типичный восстановитель; окисля- 
ется O2 воздуха. Получение см. 2757, 42078. 


М, = 99,11: 4=2,03; №=718®, 84/7160. 
1. 2NH«gHSOs = (NH4)2SO03 + $0) + Н2О (70° С, вак.), 
I6NH«HSO3 = 6(NH4)2SO4 + 4NH3 + 750) + 3$ + 10Н2О (150° С). 


2. NHHSOs(pa36.) = NH +HSO; ,HSO; <> S(H)O3; 

HSO; + НО <=> SO? + НзО*; рК, = 7,20. 

NH.HSO; + НСКразб.) = NH,Cl + $021 + Н2О. 

МН.Н$О: + H2SO4(konu., хол.) = МН4Н$О. + $0,1 + Н2О. 

NH.HSOs + МН». НЗО(конц.) = (4Н4):50; + Н.О. 

4МН.Н$О: + Охвоздух) = 2(NHa4)2SO4 + 250, + 2H20. 

4NH,HSOs(rop.) + 2NH«HS(rép.) = 3(NH,)2S03S + 3120. 

1ONH,HSO; + H2S0,(pa36.) + 4KMnO, = S(NH4)2SO4 + 4MnSOQ, + 6H,0 + 
+ 2K280,. 


RIDA & w 


422. KSOoF — ФТОРСУЛЬФИТ КАЛИЯ 


Фторсульфинат калия. Белый, разлагается при нагревании. Растворяется в 
ледяной воде (гидролиз по аниону), жидком SO2, Кристаллогидратов не обра- 
зует. Разлагается водой, разбавленными кислотами; легко окисляется. Получе- 
ние см. 55’. 


М; = 122,16. 
1. KSO.F = KF + SO; (170—180° С). 
2. KSO.F + 6H20 = [K(H20)]* + SOF’, 
SO.F + Н2О > HSO,F + OH” (на холоду), 
$О2Е” + п+ ПН2О <>? $0). яПН2О + НЕ + OH” (комн.). 


> 


KSO.F + НСразб.) + nH20 = $02 . яН2О + НЕ + КС. 
4. KSO.F + 2HNOs(konu,) = KHSO, + 2NO; 1 + НЕ. 
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5. KSO2F@) + F,= SO,F;t + KF, 
2KSO2F + Е(насыщ.) + 2H,0 = SO2F; t + КЕ + H2SO4 + 2HE 
(Е = Cl, Br). 


423. SO; — ТРИОКСИД СЕРЫ 


Серный ангидрид. Белый, весьма гигроскопичный, при плавлении образует 
бесцветную легкоподвижную жидкость, разлагается при высоких температу- 
pax. В твердом состоянии существует в виде аморфного летучего тримера $з3О%, 
цепного слоистого и сетчатого полимеров (SO4),; ниже 25° С тример переходит 
в полимер. Хорошо растворяется в безводной серной кислоте и реагирует с ней, 
образуя Н2$2Озт; техническая смесь Н2ЗО4, Н282О7 и избыточного растворенно- 
го SO; называется олеумом. Проявляет кислотные свойства, реагирует с водой 
и щелочами. Взаимодействует с кислородом, галогеноводородами. Получение 
см. 415!) 13.2, 426' 8, 831. 
М, = 80,06; dey = 1,97; аж = 1,9237; 


tna = 16,8° С;  teun = 44,7° С. 


1. 280. <>? 280, + O2 (400-—700° С), 
230: = 250) + O2 (800—1100° С). 
2. SOs + Н2О(хол.) = H2S8O04(pa36.), 
SO; + НЮ(разб, H2SO.) = НО. (конц., безводн.), 
SO; + Н2ЗО.(безводн.) = Н2$2О7 (примеси H2S83010, Н2$4О 3). 
3. SO; + 2NaOH(pa36.) = Na2SO, + H20. 
4. SO; + HF = HSO3F (35-—-45° С), 
SOx4) + MF = MSOsF (M = Li*, K*, NH). 
5. SO; + НС = HSO;Cl (KOMH., в олеуме). 
6. 2SO3 + H2SO,4 + CaF, = 2Н$ОЗЕ + CaSOut (KOMH., в олеуме), 


424. Н25О; — СЕРНАЯ КИСЛОТА 


Бесцветная, очень вязкая, весьма гигроскопичная жидкость. Легко переохлаж- 
дается до 0° С (dw = 1,859). При нагревании частично разлвгается (выделяет- 
ся SOs), перегоняется в виде азеотропной смеси (масс. доля H2SO, 98,3%); при 
более высоких температурах разлагается полностью. Неограниченно смешива- 
ется с водой, в разбавленном растворе — сильная кислота. Твердые гидраты 
H2SO, - H20 и Н250. - 2НХ имеют ионное строение H,O*HSO; и (H30")2S02- 
соответственно. Вступает в реакции обмена, нейтрализуется щелочами. В кон- 
центрированном растворе некоторые металлы (Be, Bi, Co, Fe, Mg, Nb) пасси- 
вируются. Сильный окислитель в концентрированном растворе, слабый — в 
разбавленном растворе. Безводная Н2ЗО. — неводный растворитель для суль- 
фатов металлов; хорошо растворяет H28207 и SOs (техническая смесь — 
олеум). Получение см. 415'" 2, 423? 426" 2, 433'. 


М, = 98,08; d= 1.83409. tay, = 10,4° С; 
ип = 296 + 340° С (разл.). 
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20. 
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1,09Н:$О«(безводн.) = [H2SO, + 0,09H20] + 0,09$051 (296—340° С), 


азеотроп 


Н,ЗО«(безводн.) = Н2О + SO; . (450° С). 
H2S0, - 2H,04 —? Н2$О‹ + 2H20- (- 39,5° С). 
Н250. . HOV <> HS0, + НО (до 8,48° С). 


Н>$О(конц.) + Но = Н;$0.. НО << HSO; + НзО*, 
HSO; + Н2О <= $07. + НзО*; pk, = 1,95. 
H2SO,(pa36.) + 4H20 = SO2- - 2Н2О + 2НзО*. 
H2SO,(kouu., хол.) + NaOH = NaHSO, + H20, 
H2SO,(pa36.) + 2МаОН = Na2SO, + 2H20. 

H2SO,(konu., хол.) + NH; . Н2О = NHsHSO, + Н.О, 
H2S0,(pa36., гор.) + 2(NH3 . HO) = (МН4):$0. + 2H20. 
H2SO4(pa36.) + CaO = Са$ 044 + НХ, 

Н,$Охразб.) + Ca(OH), = CaSOud + 2Н.О, 

Н2$04+ Ba(NO,)2 = 2НМО, + Ва$О4$. 


H2SO,(konu.) + NaCl) = NaHSO, + НСМ (30—50° С), 
Н2ЗО(конц.) + 2NaClq = Na2SO4 + 2НСМ (кип.). 
H,SO,(konu.) + Na2SO4 = 2NaHSO, (40° C). 


. H2S0,(pa36., гор.) + NazCO; = Na2SO, + СО-1 + H.0, 


H2SO.4(pa36., хол.) + CaCO; = Са$ 04$ + COrt + H20. 


. Н2®О4(конц.) + НЕ(конц.) <—— HSO>F + H20. 
. Н2®О4(конц.) + H202 (конц.) = H2SO03(02) + НО (0°С). 
. Н.ЗОкразб.) + Zn = ZnSO, + Hof, 


5H2SO4(kounu.) + 4Zn = 4750. + H2St + 4H20 (примеси $, $0). 


. 2Н.ЗО‹(конц.) + Си = Си$О: + $021 + 2H,0, 


2HSO.(konu,) + 2Ag = Ая:5 044 + SO, + 2H,0, 
2H2SO.(konu., гор.) + 2Hg = Н2:$044 + $0,1 + 2H20. 


. 2Н.ЗОжконц., хол.) + 4H, <— $(коллонд) + SOxp) + 6H20. 
. H2SOg(kouu.) + H2S = $4 + $021 + 2H20, 


2H2SO,(konu,) + $ = 350.1 + 2H.0 (кип.). 


‚ 2Н2ЗО4(конц., гор.) + С(графит) = 250.1 + CO.t + 2H20. 
. 3H2SO.(konu.) + 2K Bray = $021 + Br; + 2Н2О + 2KHSO, 


(40—60° С, примесь $), 
5Н2$О(конц.) + 8K] = Н251 + 4154 + 4Н.О + 4K2S04 
(кип., примеси $, SO2). 


. H2SO4 (конц.) + HCOOH = СОТ + H2SO, . H20, 


6H2S0,(konu.) + C6H120¢ = 6С(графит) + 6(H2SO, - Hi0) 
[0—5° С, примеси СО, СО», $0)]. 
электролиз 


2H2SO,(konu., хол.) —————> Hat (катод) + H2S206(O2) [анод]. 


21. Н2ЗОж(конц.) + F2 = 2НЕ + $0. [точнее, $0›(02-)] (0° C). 


22. H2SO4(6e3B0aH.) + SO3 = H2S207 (KOMH.). 
23. Н2$О«(безводн.) + 2SO3 + 12 = 2(I*)HSO, + $0). (в олеуме). 
24. 2Н:ЗО4(безводн.) + NO + NO = 2040*)Н$О4$ + НО (комн.). 


25. Н.5О«(безводн.) + PCls = HSO3Cl + РСБО + HCl. 

26. 2Н:ЗО(безводн.) + НМОз(безводн.) <=? НзО* + МО; +2Н$ 0%, 
H2SO,(6e3B0an.) + НСЮ(безводн.) —— Н.$О; +СЮ;. 

27. 2Н:$О«(безводн.) <— Н;$0; + HSO;; pK? = 3,70, 
2Н2$О4(безводн.) <—? НзО* + HS,07; pK! = 4,16. 


425. 02504 — СУЛЬФАТ ДЕЙТЕРИЯ 


Бесцветная маслянистая жидкость. Неограниченно смешивается с обычной 
и тяжелой водой. По химнческим свойствам аналогичен Н›$О4. Получение 
см. 6" 


М, = 100,09; d= 1.857209. (= 14,359 С. 
426. H2S207 — ДИСЕРНАЯ КИСЛОТА 


Белая, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Растворяется в безводной серной кислоте. Разлагается водой, щелочами. ve 
являет окислительные свойства. Присутствует в олеуме. Получение см. 424” 


М; = 178,14; d=1,9; т = 35,22% С. 

1. HyS207 = H2SO, + $031 (80—100° С). 
2. H2S207 + H2O(rop.) = 2Н;}50.. 

3. Н2$20) + 4NaOH(pa36., гор.) = 2Na2SO4 + 2H20. 

4. H2S,07 + $Оз + I2 = 2(I")HSO4 + $0; (в олеуме). 
5. 2Н2$207 + 2Cu = CuSO, + $051 + 2Н;504 (200° С). 
6. H,)S07+ HChy = HSO;Cl + Н;$0. (0° Св олеуме). 
7. Н25207 + C(NH2),0 = 2Н$ОЗМН, + СОТ (до 80° С, в олеуме). 
8. 2H2S207 + Р.О = 4НРО: + 48037 (55° С). 


427. K2S.07 — ДИСУЛЬФАТ КАЛИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в холодной воде и реагирует с ней (анион $.02` пол- 
‚ностью переходит в нон $02 `).Кристаллогидратов не образует. Разлагается 


щелочами, присоединяет SOs. Сульфатирующий реагент. Получение см. 53°, 
54', 440. 


М, = 254,32: а= 2,27: тля 300°C. 
1. K,8,07 = K280, + SO; (выше 440° С; примеси ЗО», O2). 
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2. K28107(pa36.) + Н2О = K2SO4 + Н2$04. 

3. К2$2Окконц.) + H2O(xon.) = 2K HSO,. 

4. K2S207 + 2KOH(pa36.) = 2К2$0. + H20. 

5. K282107 + SO3 = K283010 {до 50° C). 
6. 3K28:07 + M203 = M2(SOx)3 + 3K2S0, (400—500° С; М = Al, Cr). 


428. HSO3F — ФТОРСУЛЬФОНОВАЯ КИСЛОТА 


Бесцветная жидкость, кипит без разложения. Смешивается с безводной серной 
кислотой. В отсутствие влаги не реагирует с большинством металлов, диокси- 
дом кремния. Разлагается водой, щелочами. Неводный растворитель для фто- 
ридов тяжелых металлов. Получение см. 423%. 


М, = 100,07; 4= 1,7400; tan =-87°C; tenn = +163° С. 
2Н$ОЗЕ = 250, + 202 + 2HF (выше 900° С). 
HSO;F + НО = H2S0, + НЕ. 
Н$ОзЕ + 3NaOH(pa36.)= Na2SO4 + NaF + 2H20. 
Н$ОзЕ + NaCl = NaSOsF + HCl. 
Н$ОЗЕ + КСО. = СЮЗЕ + КН$О. (50—85°С). 


2Н$ОзЕ м <? Н2$ОзЕ* + SOF. 


DA мльь- 


429. HSO3C] — ХЛОРСУЛЬФОНОВАЯ КИСЛОТА 


Бесцветная жидкость, неустойчивая во влажном воздухе и выше температуры 
плавления. Разлагается водой, щелочами. Реагирует с жидким HF, пероксидом 
водорода. Получение см. 42475, 426°, 45572 3. 


М; = 116,52; d= 1,79 („= -80,5° С; tenn = +152° С (разл.). 


1. 2Н$03С! = H2SO,4 + $СЬО, (80—100° С, вак.), 
Н$ОзС! = SO; + HCl (выше 152° С). 

2. HSO Cl + Н2О = H2SO, + HCL. 

3. Н$ОзС! + ЗМаОН (pa36.) = Na2SO, + NaCl + 2H,0. 

4. Н$ОзС! + НЕ = HSO3F + НСТ (0° C). 

5. 2HSO3Clay + НО; (безводн.) = H2S20,(02) + 2HCI (0° C): 


430. HSO3;NH2 — АМИНОСУЛЬФОНОВАЯ КИСЛОТА 


Сульфаминовая кислота. Белая, в твердом состоянии имеет строение биполяр- 


ного (цвиттер-) иона $О,МН;.При плавлении разлагается. Хорошо растворя- 
ется в холодной воде, сильная кислота. Не растворяется в олеуме. Медленно 
реагирует с горячей водой в присутствии сильных кислот, нейтрализуется 
щелочами. Получение см. 41528, 4267. 


М, = 97,09; 4= 2,126; tna = 207° С (разл.); ks = 14,7, 47°, 
1. HSO3NH2 = $0; + МН; (выше 207° С). 
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HSO3NH2 (разб.) + H20 (хол.) = ЗОЗМН; + НзО"*. 


2HSO3NH2 + 2Н2О (гор.) ——> (NH4)2SO4 + Н25 04 (в разб. Н5О.). 
HSO3NH?2 + HNO; (конц.) = NOt + H2SO,4 + H20 (50—60° С). 
Н$ОзМН) + NaOH (pa36.) = Na(SO;NH;) + НФО. 


vPwn 


431. Na2S204 — ТЕТРАОКСОДИСУЛЬФАТ ДИНАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается без плавлення. Неустойчив на воздухе, 
особенно кристаллогидрат. Хорошо растворяется в холодной воде (гидролиз 
по аниону с частичным разложением). Разлагается горя ‹ей водой, реагирует с 
сильными кислотами. Восстановитель, в растворе легко окисляется кислоро- 
дом воздуха. Получение см. 28%, 41575, 417. 


М, = 17411; №, = 24,180. 
1. 2Ма2$2О4 = Ма2$03$ + Na28.0s (выше 52° С). 
2. Ма25204 . 2Н2О = Na2S20.4) + 2H20 (40— 50° С, в этаноле). 


3. Ма252О4 (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20),]* + S,02- , 
$202 + HO <= HS,0, + OH; pK. = 11,55, 
S,02- + H:0<—? HSO% + HSO3 [точнее, SO(OH) и S(H)O5], 
28,07 > S,0? + S038”, $,02-+ 2nH,0 > 2($0;. ИН). 


4. 2Na2S204 + НО (rop.) = 2NaHSO; + Na2SO3S. 

5. Na2S204 (разб.) + 2HCI (pa36.) = 2NaCl + Н2$20. (на холоду), 
2М№а25 204 + НО + НС! (разб.) = ЗМаН$О; + $4 + NaCl (KOMH.). 

6. Ма252О4 + 6HNOs (конц.) = NazSO4 + Н2$ 04 + 6NO2T + 2H20. 

7. 2Na2S20, (влажн.) + O2 = 2Na2S.05 (комн.), 


2Na2S20 4) + 2Н.О + О) = 4МаН$О.. 
8. Na2S204 + 2AgNO; = 250721 + 2Agl + 2NaNO3. 


432. Ма25 205 — ПЕНТАОКСОДИСУЛЬФАТ ДИНАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается, при храненин на воздухе окисляется. 
Хорошо растворяется в холодной воде, создает в растворе кислотную среду за 
счет частичного перехода аниона $.02`в ион HSO);, подвергающийся обрати- 
мому протолизу. Разлагается горячей водой, сильными кнслотами, шелочами. 
Восстановитель. Получение см. 416°, 417°, 431'7. 


М, = 190,11; @= 1,48; К,= 65,3, 88,76%. 
1. Ма2$205 = Ма;$О; + $0) (65—150° С). 
2. Ма25205. 7Н.ОУ > Ма:$20; (насыщ.) + 7H20 (до 5,5° С). 
3. Ма25205 (разб.) + 8H20 (хол.) = 2[Na(H20),]* + $,02, 
$20: + НО? 2Н$03—> 2S(H)O; , 
HSO; + Н2О-—> SO} + НзО*; pK, = 7,20. 
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4. М№ 25205 + НО = 2NaHSO; (выше 80° С). 
5. Ма:$205 + 2HCI (разб.) = 2NaCl + 250.1 + Н.О. 
6. Na2S205 + 2H2SOx, (конц., хол.) = 2МаН$О: + 25021 + Н.О, 
№ 25205 + 4HNO3 (конц., гор.) = NazSO4 + Н:$ 0. + 4№021 + Н.О. 
7. Ма2520О; + 2NaOH (конц.) = 2Na2SO;3 + Н.О., 
8. 2Na2S205) + О) (воздух.) = 2Ма25 О: + 280, (комн.). 


433. Н25206 — ДИТИОНОВАЯ КИСЛОТА 


Родоначальник гомологического ряда политионовых кислот Н2$„Оь (n = 2+ 
10). В свободном виде не выделена. Существует в разбавленном водном рас- 
творе на холоду, разлагается при его нагревании и концентрированни. Сильная 
кислота, нейтрализуется щелочами. Более устойчнва к действию окислителей 
и восстановителей, чем остальные гомологи. Получение см. 435*. 


М, = 162,14. 


1. H2S20 6%) = H,SO, + $01 (выше 50° С). 
2. H2S20c (разб.) + H20 (хол.) = HS,0; + H30", 

HS,0;+ НО S,07 + НзО*; pK, = 3.40. 
3. H28205 + 2NaOH (pa36., хол.) = М№а2$2О + 2H20. 


434. К252О — ДИТИОНАТ КАЛИЯ 


Родоначальник гомологического ряда тионатов калия К2$,„Ок (n = 2 + 6). 
Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
аниону). Крнсталлогидратов не образует. Более устойчив к действию окисли- 
телей и восстановнтелей, чем высшие гомологи. Получение см. 50'*, 53°, 435°. 


М, = 238,32; 4=2,277; К, = 6,64, 63,30. 
1. К2$20% = K2SO, + $0; (258—300° С). 
2. K2S206 (pa36.) + 12Н2О = 2[K(H20)]* + S,02° , 
_ $.02-+ Н20—Н$,0; + OH’; pK. = 10,60. 
3. K2820 6p) = $021 + K2SO4 (кип., в разб. Н2$О.). 
435. BaS20, — ДИТИОНАТ БАРИЯ 


Белый, разлагается при нагревании. Устойчив на воздухе. Хорошо растворяет- 
ся в воде (гидролиз по аниону). Реагирует с кислотами, вступает в реакции 
обмена. Получение см. 133''. 


М, = 297,45; а= 4,536(кр.); №=8,5®, 18,72, 24.860. 


|. Ва$2Оь = BaSOx + $02 (выше 140° С). 
2. Ва$2Оь - 2Н2О = Ва$20 + 2H.0 (120° С). 
3. Ва$20ь (разб.) + 8Н2О = [Ba(H20);]”* + 5,027, 
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S,02- + НО -—>Н$,0% + OH’; рКь = 10,60. 


4. Ва$2О% + H2SOq (разб.) = ВаЗО4у + H2S20, = (KOMH.), 
Ва$2О = $021 + BaSOud (кип., в разб. Н2$О4). 
5. BaS20s + М2Х = М2520% + Вах} (М = Na, К;Х=С07 ,$0?). 


436. H.S,0s — ПОЛИТИОНОВЫЕ КИСЛОТЫ 


Сульфандисульфоновые кислоты, Имеют строение HO3S(Sp.2)SO3H (п = 3 + 18). 
В свободном виде не выделены. Существуют в водном растворе, сильные 
кислоты. Наиболее устойчивы (при концентрировании раствора) кислоты 
H2S40¢ и особенно Н2$5Оь, при слабом нагревании разлагаются. В этанольном 
растворе на холоду нейтрализуются щелочами. Реагируют с окислителями и 
восстановителями (активность выше, чем У H2S820.). Получение смеси H2S106 
(жидкость Ваккенродера) см. 413! и 414876, отдельных Н:5.Ов — 4375. 

1. H2S,Op) —— + (и- 2)S¥ + SO2 + Н2$ 04 (выше 20° С). 
2. H2S,0x (pa36.) + Н2О (хол.) = Н$, Оу + H30", 

HS,0; + НО 5 „О + НзО*. 

Н›$„Ов + 2NaOH = Na2S,0, + 2H20 (0° С, в этаноле). 
H2S,05 + 4МаОН (pa36., хол.) = (n - 2)$4 + Ма2$Оз + ЗН2О + Ма2$ 0.4. 
H2S,06 (конц.) + $<—> Н?2$„1 О. 

H28,06 + Н2О + $0) = H2Sy.106 + H2SO3S (0° С, в эфнре). 
Н›$„Оь + (би — 10) НМО; (конц., гор.) = пН2$ 0. + (6n - 10)МО, + (2n - 4)H2O 


IAA Pw 


437. K2S,0¢6 — ПОЛИТИОНАТЫ КАЛИЯ 


Сульфандисульфонаты калия. В свободном виде выделены при л=3 +6, в 
растворе существуют гомологи с п> 6. Белые, при умеренном нагреванин 
разлагаются, термически наиболее стоек К.254О (до 500° С). Хорошо раство- 
ряются в холодной воде (гидролиз по аниону). Кристаллогидратов не образу- 
ют, кроме К›$50ь - 1,5Н2О. В кислом растворе более устойчив K 2,06, в шелоч- 
ном растворе — К›5зОь. Реагируют с концентрированными кислотами. Полу- 
ченне см. 443712. 


K28306: М, = 270,39; d = 2,33; к, = 18,42, 
K2S406: М, = 302.45; d= 2,29: к, = 23,20%. 
К:$50%: М, = 334,52; d= 2.11 (кр.): ky = 24,80%. 
К: 0 М, = 366,59. 
1. K.8,0¢6 = K2,SO4 + SO2 + (п- 2)S (нагревание): 


2. K2S,O¢ (разб.) + 12Н2О = 2[K(H20)s]* + S,02,, 
S,0¢ + НО-—> HS,0; + OH’. 
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K2S,0«(p) = $021 + K2SO4 + (и- 2)54 (кип., в разб. Нз$0.). 
K28,0¢ + (бп — 10)НМО; (конц., гор.) = К25О4 + (n — ПН;$04 + 

+ (бп — 10)МО-21 + (2n - 4)H20. 

5. К2&„Ов (насыщ.) + 2НО 0: (конц.) = 2КС1044 + Н2$,Оь (0°С). 
КОН (конц.) 


6. K28,0 6) — но * K.SOs3, K2S03S, KS, K2S0, (kun.). 


> 


438. H2S03(02) — ПЕРОКСОСЕРНАЯ КИСЛОТА 


Мононадсерная кислота, кислота Каро. Белая, низкоплавкая. Медленно разла- 
гается при комнатной температуре, быстро — выше температуры плавления. 
Устойчива в разбавленном растворе на холоду, сильная одноосновная кислота. 
Разлагается водой при комнатной температуре (медленно) и при нагревании 
(быстро), нейтрализуется щелочами. Сильный окислитель. Получение см. 
439°", 440°. 


M, = 114,08; tan = 45° С. 
1. H2SO3(O2) ——> H2SO, + 0° (комн.), 
2H,SO3(0;) = 2Н;50. + О, (выше 47° С). 


2. H.SO;(02) + НО = HSO;(O2) + H30* (0°С). 

3. H2S03;(02) + НОО (rop.) = H2SO,4 + H202. 

4. H2S0O;(02) + 2HCI (конц.) = Clot + H2SO,4 + H20. 

5. H2S03(02) + NaOH = NaHSO;(02) + НО (0° С, в этаноле), 
2H2SO;(02) + 4NaOH (pa36., гор.) = 2Na2SO,4 + 4Н.О + 0.1. 

6. 3H2SO3(02) + 8(NH3 - H20) [конц.] = 304Н4);$0. + Not + ИНО. 

7. H2S03(02) + 2KE = E2 + K2SO4 + H20 (Е = Br, I), 
5H2S03(O2) + ЗН.О + 2MnSO,4 = 2HMnO, + 7H2SOg. 

8. H2S03(02) + Н$ОзС = H2S20,.(02) + HCI. 


439. H2S206(02) — ПЕРОКСОДИСЕРНАЯ КИСЛОТА 


Надсерная кислота. Белая, очень гигроскопичная, разлагается выше темпера- 
туры плавления. Устойчива в концентрнрованном растворе, разлагается в 
разбавленном растворе (быстро — в щелочной среде). Сильный окислитель: 
реагирует (полностью, но медленно) с гидратом аммиака, иодидом калия. 
Получение см. 4242, 438°, 440°. 


М, = 194,14; tha = 65° С (разл.). 
1. 2Н 28206(O2) = 2Н,5$О0. + 280; +0) (выше 65° С). 
2. Н?$20% (О?) (разб.) + Н.О = H2S03(02) + Н}$0. (0° C), 
H2S206(O>) (разб.) + 2Н.О = 2H,SO« + H20, (20—25° С). 
3. 2H2S20¢6(O02) [конц.] + 4МаОН = Na2S206(O2) + NaHSO3(02) + МаН$О. + 
+ ЗН.О (0° C), 


2H2S206(O2) + 8NaOH (pa36., гор.) = 4Na2SO4 + 6H20 + 0-1. 


3H2S206(O2) + 14(МН: . НО) = 6(МН.);50. + Not + 14H20. 
H2S20¢(O2) + 2AgNO3 + 2Н.О = (Ag'Ag!")O2+ + 2H2SO, + 2НМО:. 
H2820,(02) + 2К = $ + K2SO4 + H2SO«, 
5H2S206(O2) + 2Мп$ Ох + 8H20 = 2НМпоО, + 12Н}$0. (кат. AgNO). 
H2$206(02) + 4NaOH + 2M(OH); = 2МО(ОН}} + 2Ма;5$0. + 4Н›О 

(M = Fe, Co, Ni). 
9. H2S206(O2) + Н.О) (конц.) = 2H2SO3(02) [на холоду|. 


очи г 


440. K2S206(O2) — ПЕРОКСОДИСУЛЬФАТ КАЛИЯ 


Белый; во влажном воздухе, при нагревании и длительном стоянии раствора 
разлагается. Умеренно растворяется в холодной воде с частнчным разложени- 
ем, полностью разлагается горячей водой. Кристаллогидратов не образует. 
Типичный сильный окислитель. Получение см. 54°, 479". 


M, = 270,323 а4=2,477. ky = 4,7, 11,0. 
1. 2K28206(O2) = 2К 2520; + O2 (65—100° С). 


2. 2K2S206(02) + 2H20 (влага воздуха) —— 4KHSO, + О, (примесь Os). 
3. K2$20¢(O2) (разб.) + 12Н2О (хол.) = 2[K(H20).]* + S206(O2)”, 


$206(O2)?" + 2Н:О-—> HSO3(02) + $07 + НзО* (0° С), 
$206(O2)” + 4H.0 == 2 SO2-+ НО; + 2НзО* (комн.). 
4. 2K2S206(O2) + 2H20 (rop.) = 2К 2504 + 2H2S0,4 + Ot (кат. МпО)). 
5. K28206(O2) + 2H20 = K2SO4 + H2SO4 + НО) (комн., в разб. H2SO,). 
6. K2S8206(O2) + НО = H2S03(02) + K2804 (0° C, в разб. H2SO,), 
K2S206(O2) + 2H2SOq (конц.) = H2S206(O2) [конц.] + 2K HSO, (0° C). 
7. 2K2S,06(O2) + 4KOH (rop.) = 4K2S0, + 021 + 2H20 (кат. МпО)). 
8. К2$2О6(О? о» + 280s) = К25О (О?) [над олеумом]. 
9. K28206(O2) + 2ЕеЗ О. = Ее{$О4)з + K2SO4 (в разб. H2SO,). 
10. К5205(О2) + 2HI = In} + K2SO4 + Н:$ 04 (комн.), 
5K 28206(O2) + КОН + 1. = 10К ЗО. + 2КЮ, + 6H2O (кип.). 


11. K2S20¢(O2) + 2H20 + MnSO, = МпО24 + 2H2SO4 + К.50.. 
12. 3K2S206(O2) + 8H20 + Сг2($ 04) = 2K HCrO« + 7Н2$ 04 + 2K2SO.. 
13. K2S20,(O2) (конц.) + ЗМаОН + Bi(OH); = МаВ!0:з}4 + K2SO, + Na2SO4 + 
+ 3H2,0 (кип.). 
14. К:$206(О>) + 2KOH + 2М(ОН); = 2МО(ОН)+ + 2K2S0,4 + 2H.0 
(М = Fe, Co, Ni). 


441. H.SO3S — ТИОСЕРНАЯ КИСЛОТА 


Бесцветная вязкая жидкость, не затвердевает даже при очень HH3KHX темпера- 
турах. Термически неустойчива. Быстро (но не мгновенно) разлагается в воде 
{сильная кислота), мгновенно — в присутствии серной кислоты, медленно и не 
полностью — в эфирном растворе при комнатной температуре. Реагирует со 
щелочами, галогенами. Получение см. 413”, 442°. 
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442. 


М, = 114,15. 


2Н›$0з5 = H2S + H2830¢ (выше —78° С). 
H2SO3S (разб.) + Н:О = Н$О:$ + НзО*, 


Н$Оз5` + Н2О—? SOS” + НзО*: pK, = 1,72. 


H2S03Sp) = НО + SL + $0, (в разб. H2SO,). 
Н2$ 03$ + 2МаОН (pa36., гор.) = $4 + Na2SO3 + 2Н2О. 

Н2$035 + 4Е, + 5H20 = 2H2S0,4 + 8НЕ (Е = Cl, Br), 
2Н›$0О3$ + I, = Н234Оь + 2. 

Н2$0:$—> Н»5 +503 (комн., в эфире). 


Na2SO3S — ТИОСУЛЬФАТ НАТРИЯ 


Гипосульфит, антихлор. Белый, при нагревании разлагается. Устойчив на 
воздухе. Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по аниону). Разлагает- 
ся кислотами. Сильный восстановитель. Вступает в реакции комплексообразо- 
вания. Получение см. 39° '° 41% 5, 4167.8. 


М, = 158,11; d= 1,667, 1,715 (кр.); А = 70,180, 229. 


Na2SO38 = Na2SO3 +S (220—300° C), 
4Na2S038 = ЗМа23О. + Naa(Ss) [до 600° С, примесь других Na,(S,)]. 
Na2SQ38 . 5Н2О = Na2SO3S + 5Н2О (100—110° С). 


NaSO3S (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20),]* + $0357, 

$0357 + Н2О—> Н$О:5` + OH; pK. = 12,28. 

Ма23035 + 2НС! (pa36., хол.) = 2NaCl + $021 + $} + Н2О. 

Na2SO3S + 2HC] (конц.) + H2O = H2SO% + Н251 + 2NaCl (кип.). 
Na2SO3S + 2НС№ = H2SO3S) + 2NaCl (-80° С). 
№ 25035 + 2HNO3 (конц. хол.} = Ма2$О4 + $4 + 2МО-21 + Н2О. 

Na2SO3Sq@ + НО (влага) + Cla = Na2SO4 + 2НС + $. 

№ 25033 + 5Н?О + 4E) (насыщ.) = Na2SO4 + H2SO4 + 8НЕ (Е = Cl, Br). 


. 2Na2SO38 (разб.) + In = Na2S4O¢ + 2Nal, 


Na2SO38 + 10МаОН (конц.) + 4 = 2Na2SO, + 8Nal + 5H20. 


. 2№а2$03$ + 6Е, = 4NaF + 2SOF, + 2SO2F2 (-80° С, примесь SF). 
. 3(Na2S8038 . 5H20) + O2 = 3Na2SQ, + 2$ + H2S + 14H20 (60—120° C), 
2М№а2$ 03$ + О) (воздух) = 2Na2SO, + 2$ (120—150° С). 


. S5Na2SO38 + 8NalO3 + Н2О = 9Ма2$ 01 + Н2$ 04 + 415$. 
. 3Na2SO3S + 4H202 (конц.) = 2Ма2$3Озф + 2МаОН + ЗН2О (в этаноле). 
. 2№а2303$ + H28206(O2) = H2SO4 + Ма2$ О: + Na28,0¢. 
. 2Na.SO3S (конц.) + AgE = Ма3{Ав($0:5)2] + МаЕ (Е = Cl, Br, I). 


электролиз 


. 2Na2SO3S + 2Н2О ———> Hof (катод) + [Na2S20¢ + 2$ (анод) + 


+ 2NaOH. 


443. K2S038 — ТИОСУЛЬФАТ КАЛИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Устойчив на воздухе. Хорошо растворяет- 
ся в воде (слабый гидролиз по аниону). Разлагается кислотами. Восстанови- 


тель. omens с см. 4923, 61*5, 41889, 419%. 

= 190,33: 4=2,23. А, = 155,42, 31200. 
1. 4K2SO3S = 3K2SO4 + K2(Ss) (выше 430° С). 
2. K2SO3S - 1,67Н.О = K2S0;S + 1,67H2O (180—200° С). 


3. КЗО:з$ (разб.) + 12Н2О = 2[K(H20)<.]* + $0357, 
$0357 + Н2О=—> HSO3S + OH’; pKo = 12,28. 


4. K,SO3S + 2HCI (pa36.) = 2КС! + SO.f + $4 + Н2О (комн.), 
K.SO3S + 2HCI (конц.) + Н2О = H2SO, + H2St + КС (кип.). 

5. K,SO3S + 2НМО; (конц., хол.) = K2SO4 + $4 + 2мМОХ + H,0. 

6, 2К2303$ + О) (воздух) = 2K2SO4 + 2$ (120—150° С). 

7. К2$03$ + 5Н2О + 4E2 = K2SO,4 + H2SO, + 8HE (Е = Cl, Br). 

8 5K2S038 + 8KIO3 + НО = 9K2SO,4 + H2SO, + 41.4. 

9. 2K2SOsS (насыщ.) + 330) = 2K 283064 + $4 (-10° C). 

10. 2K2SO3S (разб.) + In = K28.0¢ + 2KI. 

11. 2K2SO3S + SCh = K2SsO¢ + 2KCI (0° С, в конц. HCI). 

12. 2K2SO38 + $2СЬ = К256Оь + 2КС! (0° С, в конц. HCI). 


444. (NH4)2S03S — ТИОСУЛЬФАТ АММОНИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде; медленно 

разлагается в разбавленном растворе, более устойчив в концентрированном 
7 

растворе. Разлагается кислотами. Восстановитель. Получение см. 275'°, 286%”. 


= 148,21; = 1,68; К = 103,361), 


1. (\Н.)$0з:5 — (МН.):50., МНз, H2S (150° С, примеси $05, 5). 


2. (МН.)2503$ (разб.) —> (NH,)2SO; + 54. 
3. (NH,4)2S03S + 2НС  (разб., хол.) = 2МН4С! + $021 + $4 + НО, 


{МН.):50:$ + 2HCI (конц.) + Н2О = H2SO, + Н251 + 2NH.CI (кип.). 
4. (NH,)2S038 + 2HNO3 (конц., хол.) = (МН4)2$04 + St + 2NO2T + Н.О. 
5. (NH4)2503S + 5H2O + 4Е, = 2Н}:50. + 2МНАЕ + 6HE (E= Cl, Bn), 
2(NHa4)2SO38 (разб.) + In = (МН4)2540 + 2МНА. 
6. 2(NH4)2SO3Sq) + 3802 = (NH4)2S8306 + (NH4)2840¢ (KOMH.). 


445. SoF: — ДИФТОРИД ДИСЕРЫ 

Бесцветный газ. Существует в виде симметричного изомера со строением 
(—SF)2 (неустойчивая форма) и несимметричного со строением S(S)F2 (устой- 
чивая форма). Выше 15° С неустойчивая форма переходит в устойчивую. При 
нагревании разлагается. Реагирует с водой, кислотами-окислителями, щелоча- 
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ми, кислородом. Получение неустойчивой формы см. 41 2'*, устойчивой 
формы — 412"* 450°. 
М. = 102,13; dag = 1,5 p= 4,3 г/л (н. у.); 

(—SF)2: tan = -133° С; than = +15° С; 

S(S)F2: {т = -164,6° С; tun = -10,6° С. 
1. 282.F, =SF,+ 3$ (выше 180° С). 
2. 282.F, + 2Н2О 3SO, + 3$ + 4HF (KOMH.). 
3. SeF2 + 3H2SO, (конц., гор.) = 5SO2 + 2HF + 2H20, 

$2Е› + 10НМО: (конц., гор.) = 2H2S0,4 + 10NO, + 2НЕ + 2Н.О. 

4. 2S8.F. + 6NaOH (разб.) = Na2SO; + 3$ + 4NaF + 3H20. 
5. 282F2 + 502 = SOF, + 3503 (200° С, р, кат. МО-). 


446. ЗЕ4 — ТЕТРАФТОРИД СЕРЫ 


Бесцветный газ. Термически устойчив. Растворяется в апротонных органичес- 
ких растворителях. Реагирует с водой, азотной кислотой, щелочами. Получе- 


ние см, 412%. 13, 445', 449*. 

М, = 108,06; @4= 1.919167; и = -121,0° С; 

tean = —37° С. 

1. 3$Е. = 252% +$ (600—650° С). 
2. SFaa + Н2О (влага воздуха) = 2НЕ + SOF. 
3. ЗЕ +2Н2О = SO. + 4НЕ. 
4. ЗЕ. + 2НМО: (конц.) + 2Н.О = H2SO, + 2М021 + 4НЕТ (кип.). 
5. ЗЕ. + бМаОН (разб.) = Ма›ЗОз + 4NaF + ЗН2О. 
6. 2$Е4 + О) = 2SOF, (200° С, р, кат. МО)). 
7. SF4+ Cl, + CsF = $(СПЕ; + CsCl (150—175° C, p). 
8. SFag + BF3 = (SF})[BFa], SFaay + CsF = Cs[SF5]. 


SF4+ 2НЕ —— > _ Hot (катод) + SFef (анод). 


447. SoF io — ДЕКАФТОРИД ДИСЕРЫ 


Бесцветная жидкость, кипит без разложения, при дальнейшем нагревании 
мономеризуется. Химически пассивен при комнатной температуре (но в мень- 
шей степени, чем SF¢); не реагирует с холодной водой, кислотами, разбавлен- 
ными щелочами. Разлагается кипящей водой и концентрированными щелоча- 
ми, реагирует с хлором. Получение см. 453° 


М, = 254,11; d= 2,080 tan =-60°C; tenn = +29° С. 


1. S2Fiog = 235) (радикал) {Выше 70° С]. 
2. $2Ею+6Н2О —*+ $0.14 + Н;50, + 10НЕ (кип.). 
3. S2Fio + 14МаОН (конц.) = Ма2$Оз + Ма2$О. + 10МаЕ + 7H20 (кип.). 
4. SoFio + Cl, = 2S(CIFs (200° C). 
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448. SF; — ГЕКСАФТОРИД СЕРЫ 


Бесцветный газ. В твердом состоянии легколетучий. При нагревании разлага- 
ется. Один из наименее растворимых в воде газов (наряду с Неи Ме). Химичес- 
ки пассивный; не реагирует с жидкой водой, кислотами, щелочами, гидратом 
аммиака, кислородом, водородом. Окисляет иодоводород, сероводород и ак- 
тивные металлы. Получение см. 4125, 415'5, 446°. 


М, = 146,05; dos = 1,88%; р= 6,976 г/л (н. у.); 
tan = -50,7° С (р); teyon = -63,8° С; и, = 1,47, 0,557. 


1. SF. =$+3Е, (выше 800° С). 
2. SF. + 4H20 (пар) = H2SO, + 6HF (выше 300° С, р). 
3. SFe + 8НГ = Н»$ + 41. + 6HF (200° С). 
4. SF. + 3H.S = 6HF + 48 (400° C). 
5. SF. + 8Ма = 6NaF + Na2S (270---420° С). 


449. SCl, — ДИХЛОРИД СЕРЫ 


Родоначальник гомологического ряда соединений S,Cl(n = | + 8). Темно- 
красная жидкость. Термически неустойчив, в комнатных условиях стабилизи- 
руется добавкой PCl3. Реакционноактивный; реагирует с водой, кислотами- 
окислителями, щелочами. Исходное вещество в процессах удлинения цепи. 
Получение см. 4127 12, 450°. 


М, = 102,97; d= 1,6219; 1„=_121° С; {ип = +59,6° С. 


2$СЬ = $2С[ + Cl, (выше 70° С). 
2. ЭСЬ + 2Н2О = 2НЕ + Н?$О, [точнее, $(ОН)› + $(Н)О(ОН)] 
(0° С, в эфире), 


25СЬ + 2Н2О = 4НС! + Si + SO, 
(комн.; примеси Н2$Оз$, Н›$„Оь, Н›50.). 
3. SClh + 4НМО: (конц., гор.) = Н2$04 + 4МО.1 + 2HCI, 
УСЬ + Н?2ЗО.: (конц., гор.) = 230) + 2HCI. 


4. 2SCl, + 6NaOH (pa36.) = 4NaCl + $$ + Na2SO3 + 3H20. 

5.  28Clo»x. + O2 = 2SC1,0 (примесь S2C120s5). 

6. Chey + 4803 = 3802 + SChO + $2СЬ0.. 

7. SChoo + Cloox) = $С\. 

8. 3SCh + 4NaF = SF, + $2СЬ + 4NaCl (68---72° С, в ацетонитриле). 

9. Процесс удлинения цепи (см. также 4137!) 
2$С + Н›8, = $„+-2СЬ + 2НС! (от -20 до -6° С, в жидк. ССЫ). 


Примеры: 2$С1, + H2S = $3СЬ + 2HCI, 
2SCl2 + Н?5) = $4С[ + 2HCI, 
2$С4 + H2S3 = $5СЬ + 2HCI, 
2$С1 + H2S, = 36 СЁ + 2HCI. 
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10. $СЬ + 2КОН + 2802 = К2$30% + 2HCI (-5° С, в петролейном эфире). 
И. SCl. + 2К›ЗОз = K285s06 + КС (0° С, в конц. HCI). 


450. $2С1>› — ДИХЛОРИД ДИСЕРЫ 


Второй член гомологического ряда соединений $„С] (п= 1 + 8). Бесцветная 
или светло-желтая (с примесями) маслянистая жидкость. В твердом состоянии 
оранжево-желтый, имеет строение (—$С])› с примесью изомера S(S)Ch. Пла- 
вится и кипит без разложения. Весьма реакционноспособный; разлагается 
водой, кислотами, щелочами; реагирует с жидким аммиаком, водородом, 
серой, сероводородом. Исходное вещество в процессах удлинения цепи. Невод- 
ный растворитель для иода, хлоридов металлов. Получение см. 4127!?, 449' *, 
454°", 


М, = 135,04; d= 1,678: 1,688, st, = ~77° С: 


tun, = +138° С. 
1. $2СЬ = 28 + Cl, (выше 300° С). 
2. $2С + 2H20 = H2S8202 + 2HCI (0°С), 
25$2С15 + 2Н2О = 4НС! + 384 +$0, (комн., примеси H2SO3S, H2S8,06, H2S), 
$2С 1. + 2Н2О = H2S + SO) + 2HCI (кип.). 


3. 52СЬ + ЗН2ЗО. (конц., гор.) = 5SO2 + 2HCI + 2H20, 
$2С1з + 10НМО: (конц., гор.) = 2H2SO4 + 10МО) + 2HCI + 2Н.О. 
4. 2$›СЬ + 6NaOH (pa36., хол.) = 3534 + NaoSO3 + 4NaCl + 3H20, 
S2Clz + 6NaOH (конц., гор.) = Ма2$ + Na2SO3 + 2NaCl + ЗН2О. 


5. 282Cl, + 502 = 230) + 250; + 2Ch, (300—500° С). 
6. ЗС + Clary = 2$СЬ (до 20° С, кат. ЕеСЪ). 
7. SoCl2 + 8H20 + 5СЬ = 2H2SO,4 + 12НС. 
8. S2Cl, + 2КЕ = 2KCI + $2Е) [точнее, изомер $($)Е:] (140—145 С). 
9. S2Ch + 2H20 + 230) = H284O¢ + 2НС! (0° С). 
10. S2Clrag + SO3 = $0) + $ + SCLO. 
11. 252СЬ + 2ZnS = 27лСЬ + 6S (150—200° С). 
12. 3$2СЬ + Na2SO4 = 2$СЬО, + 2NaCl + 5$ (до 300° С). 
13. $2СЬ + 2K2803S = K.860¢ + 2КС! (0° С, в конц. HCl). 
14. 6S2Cl, + 4LIN3 = 3$4М4 + 4LiCl + 4Ch (комн., в бензоле). 
15. 6$2СЬ + 16МНэою = $4М4 + 854 + 1L2NHACI [примесь S(CI)N]. 
16. Процессы удлинения цепи (см. также 4137). 
а) $2Сю + (п- 2)$ = S,Ch (п = 3,4); 
6) 253.СЬю + Н2Зщью = $и-4СЬ + 2НС (n = 5 +19). 


Примеры: 282Cl, + H2S = SsCl. + 2HCI, 
252С15 + H2S2 = $6СЬ + 2HCI, 
282Cl, + H283 = $766 + 2HCI, 
2$2С1, + Н25$4 = $8СЬ + 2HCI; 
в) ПЗС + (2 ~ 2)H2 = 28,Ch + 2(n - 2)HCI (n > 20). 
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17. $2СЬ + H2 = 2НЯ + 28 (150° С). 
18. S2Chag + ЗЬСЬ = (S2Cl") [$6СЦ], 
$2Choy + НЕСЬ = (НёСГ) [$2СЪ]. 


19. 2$ Сыже— $2СГ + [$2СЬТ. 


451.S,Ch — ДИХЛОРИДЫ ПОЛИСЕРЫ 


Оранжево-красная жидкость (смесь S,Cl2). В свободном виде выделены $»С]о с 
п=3- 8; в смеси существуют $„С]о с л < 100 (при п = 20 + 24 — очень вязкие 
жидкости, при п> 28 — твердые вещества). Термически неустойчивые. По 
химическим свойствам аналогичны $2СЬ. Низшие $„С15 — исходные вещества 
в процессе удлинения цепи. Получение см. 449°, 450'°. 


$3СЬ: М, = 167,10; d= 1,744), 
$4СЬ: М, = 199,17; a= 1,7774, 
$5СЬ: М, = 231,24; d= 1.801809, 
$6С: М, = 263,30; d= 1.821909, 
SiC: М, = 295,37; d= 1,840, 
$СЬ: М, = 327,43; d= 1,8509. 
1. ЗаСЬ = $21. + (п- 2)$ (выше 20° С). 
2. Процесс удлинения цепи (см. также 4137!) 


2$,СЬ + H2S, = $СЬ + 2HCI. 


452. $5С у — ТЕТРАХЛОРИД СЕРЫ 


Белое твердое вещество, желто-бурая жидкость. Термически неустойчив. Реа- 
гирует с водой, азотной кислотой, галогенидами металлов. Получение см. 4497. 


М, = 173,88; tan = (-30) + (-20)° С. 


SCl, = $СЬ + Clr (выше -15° С). 
SCl, + H20 (влага воздуха) = $С15О + 2HCI. 

УСЫ + 2Н2О = 4НС! + SQ). 

SCl, + 2HNOs (конц.) + 2H,O = H2SO4 + 2NOot + 4HCI. 

SCi, + 6NaOH (pa36.) = 4МаС! + Na2SO3 + ЗН2О. 

SClagg + SbCls = ($СВ) [SbCI.]. 


AWE wWN> 


453. S(CDFs — ПЕНТАФТОРИД-ХЛОРИД СЕРЫ 


Бесцветный газ. Плавится и кипит без разложения. Реагирует с водой (медлен-. 
но), щелочами (быстро). Легко окисляется кислородом, восстанавливается 
водородом. Получение см. 4467, 447“. 


М. = 162,51: d@=1,541. д = 64° С; Ци = 19° С. 
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1. S(CY)Fs- 17Н2Оф (клатрат)=—* $(С)Еяр + 17H2O (на холоду). 


2. S(CI)Fs + 4Н2О —— НС + 5НЕ + H2SO.. 
3. S(CI)Fs + 8МаОН (pa36.) = NaCl + SNaF + Na2SO, + 4H20. 
4. 2S(CDFs + H2 = S2Fio + 2HCI (комн., свет ртутной лампы). 


454. SClLO — ОКСИД-ДИХЛОРИД СЕРЫ 


Тионилхлорид. Бесцветная жидкость, выше температуры кипения разлагается. 
Перегоняется в вакууме при комнатной температуре. Полиостью обезвоживает 
гидратированные хлориды металлов. Реагирует с водой, азотной кислотой, 
щелочами, металлами, жидким НЕ. Неводный растворитель для неполярных 
веществ. Получение см. 4127, 4495. 


М. = 118,97; d= 1,638 tnn = —104,5° С; {кип = +75,6° С 


1. 4SChO = 2802 + 3Ch + S2Ch (85 440° С). 
2. $СЬО + НО (xon.) = 2HCI + $0», 

3$СЬО + 5Н2О = 6HCI + 2H2SO, (разб.) + 5+ (кип.). 
3. SChO + 2НМО; (конц.) + Н2О = H2SO, + 2НС! + 2МО)1. 
4. ЗСЬО + 4NaOH (разб.) = 2МаС! + Ма2$Оз + 2Н2О. 
5. SCILO + 2HBrq = ЗВг2О + 2HCI (0°С). 
6. 2$СЬО + 4НИ = SO. + $ + На + 212 (комн.). 
7. $СЬОв + 2НЕш = ЗОЕХ + 2НСИ (кат. SbCIs). 
8 Scho —2. $0 (-40° С, в жидк. С$2). 
9. 10$ СЬО + P4Sio = 10$2СЬ + Р.О. 
1 
| 


0. 35СЬО + 6Al = AlS3 + Al,O3 + 2AICIs (400—600° С). 
1. 6$СЬОью + ЕеСЬ - 6Н2О = 680, + ЕеСЬ + 12HCI. 


455. SClO2 — ДИОКСИД-ДИХЛОРИД СЕРЫ 


Сульфурилхлорид. Бесцветная легкоподвижная жидкость, кипит без разложе- 
ния. При стоянии желтеет из-за частичного разложения. Гидролизуется водой. 
Химически активный; реагирует с серной кислотой, щелочами, оксидами ме- 
таллов, серой, фтором, фторидами металлов, аммиаком. Неводный раствори- 
тель для блоридов металлов (в том числе тяжелых) и $Оз. Получение см. 4157 
429°, 450 


М, = 134.97; d= 1,667: „= -54,1° С: ип = +69,5° С 


1. SChO2 = $0) + Ch (160—300° С). 
2. SClLO.+H,O0 —+—> HSO;Cl + На (комн.), 
$СЬО; + 2H20 = 2HCI + Н;504 (кип.). 


3. SChO2 + H2SO, (безводн.) = 2НЗОзС1. 
4. SClO2 + 4МаОН (pa36.) = 2NaCl + Na2SO, + 2Н.О. 
5. 5СЬО»бю + 2CaO = CaSO, + СаСЬ. 


6. 25СЬОжю + 3$ = $С[. + SoCh + 230) (кат. А!С!3). 

7. $С.О) + Е; = SO2F2 + Cha (KOMH.) 

8. SCIO2 + 2NaF = SO2F; + 2NaCl (60—150° С, р, в сульфолане). 

9. SCO. + 2МН: = S(NH2)202 + 2HCI (комн., в СНС). 
сульфамид 


456. $4№ — ТЕТРАНИТРИД ТЕТРАСЕРЫ 


Оранжево-желтый, при очень низких температурах — светло-желтый (почти 
белый), при повышениых температурах — красиый. Имеет строение неплоско- 
го цикла. Устойчив на воздухе, при нагревании в вакууме возгоняется. Плавит- 
ся и кипит без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. Не 
реагирует с холодной водой. Химически активный; разлагается горячей водой, 
концентрироваиными кислотами, щелочами; реагирует с серой, сильными 
восстановителями. Получение см. 412', 450%. '5. 


М, = 184,29; 4=2,22 tan = 178° С; Ши = 185° С. 


1. $4М№4 = 28.N2 (80° С, кат. AgF»). 
nS4Nq = 4(SN)n {124—139° С), 
$4№М4 = 48 + 2М, (выше 200° С). 


2. $4№. + 6H20 (rop.) = 4NH3t +$4 + 350.1 (примеси H28.0¢6, H2SO38). 
3. $4№ + 4HCI (конц., гор.) + 6Н2О = 4NH.CI + $4 + 350.21, 
SsNq4 + 8HNO3 (конц., гор.) + 4H20 = 45051 + 4NO2T + 4МН4МО:. 


4. $4М№ + 6МаОН (разб.) + HO = 4(NH3 . H20) + 54 + 3Na2SOs3. 

5. $4М4 + 4$ = 2S4N2 (110° С, р, в жидк. CS). 
6. SaNq + 24HI = 4Н»$ + 10151 + 4МНА (примесь 5). 
7. $№М+К=К($. М4) [на холоду, в тетрагидрофуране]. 
СЕЛЕН 


457. Se — СЕЛЕН 


Халькоген, неметалл. Существует в виде кристаллических модификаций: ус- 
тойчивая — серый (металлический) a-Se и неустойчивая — красный B-Se; из- 
вестен также аморфный Se (окраска серая или красная), в особых условиях 
получен темно-желтый коллоидный Se. В газообразном состоянии желтый. 
Красный B-Se состоит. из молекул Ses. Аморфный Se немного растворяется в 
сероуглероде. Не реагирует с жидкой водой, хлороводородом, иодом. Реагиру- 
ет с серной кислотой (кроме P-Se), азотной кислотой, щелочами, водородом, 
галогенами, металлами. Получение см. 460!* "| 462% °— 8 463°*, 464. 


M, = 78,96; d= 4,19(а), 4,46(B), 4,28 (аморфн.); 
пл = 217° С; {ви = 685,3° С 
1. Se (аморфн.) + 2H20 (пар) = SeO2 + 2H2 (150° С) 
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wv 


8Se + 4H2SOg (konu., хол.) =($е2 *)5зОю (3e1.) + $021 + 4H20, 

Se + 2H2SO« (конц.) = $е024 + 2$021 + 2H20 (кил.). 
3. 3(а-$е) + 4HNO3 (pa36., гор.) + Н2О = 3H2SeO3 + 4МОТ, 

B-Se + 4HNO3 (konu.) = H2SeO;3 + 4МО-1 + Н2О. 


4. 35е + 6NaOH (конц.) = Ма2$еОз + 2Na2Se + ЗН2О (кип.) 
5. Se + 2H°(Mg, разб. HCl) = H2Se (комн... 
Se + H2 = H2Se (350- --450° C). 
6. Зе+О) = $е0, (250° С, кат. МО)). 
7. 2$е + 5Р, = ЗеРь + Зе. - (комн.) 
8. 25е (суспензия) + СШ. = $е›СЬ (в жидк. СС), 
Se + 2Cl, = SeCl, (KOMH.) 
9. 3Se (суспензия) + ЗВго = Se2Br2 + SeBrat (KOMH., в жидк. CS)), 
Se (порошок) + 3H20 + 21, = H2SeO; + 4HI1 (25 -30° C). 
10. Se + 2M = М2$е (-40° С, в жидк. NH3; М = Ма, К). 
||. 3Se + 2Al = АБ$ез (600 . 650° С). 
12. Se + 2NaOH (pa36.) + 3H202 (конц.) = Na2SeO4 + 4H20. 
13. Se + 3K NO3 + КОН = K2SeO4 + ЗКМО) + НО (350-—400° С). 
14. 3Se + 4CIF3 = 3SeF, + 2Ch [20° С, примесь Se(CIFs]. 
15. 5Se + 6BrFs = SSeF, + 3Br2 (100° C). 
16. Se + 3F, + МаСЮ =(SeF5)CIO + NaF (KOMH.). 
17. Se (коллоид) + Na2(S,) = Na2[SeS2] + (м - 2)$$ (на свету). 
18. Se + Na2SO3 (конц., гор.) = NazSO3Se (селеносульфат натрия). 
19. 5(a-Se) + ЗН2О + 4HIO; = SH2SeO3 + 2124 (20-- 30° С), 
5(В-Зе) + 4Н1Озь = 5$е0, + 21 + 2H20 (200°С). 
20. Se + Н2О + 2H2SeO4 ——> ЗН»5е Оз (комн.), 
Se + 2H2SeO, (конц.) = 3$е024 + 2Н2О (выше 100° С). 
EFs, НЕ 
21. Se ez (Se{*)[EFe]2, (Se}* )[EFel2 (E = As, Sb). 
22. Se (аморфн.) ee sy B-Se~y— “> a-Seq), 


до 850° C 900 —1000° С о 
Sex) > [Seser) + Sear] ————> Sey) 212 L Ь Зе 


458. H2Se — СЕЛЕНОВОДОРОД 


Бесцветный газ. Термически неустойчивый. Хорошо растворяется в воде, сла- 
бая кислота. Медленно разлагается в разбавленном растворе. Реагирует с 
кислотами-окислителями. Нейтрализуется щелочами. Восстановитель, легко 
окисляется О; воздуха. Получение см. 457°, 459*. 


М. = 80.98: р = 3,6643 г/л (н. у.); tan = -65,72° С; 
tenn = —41,5° С; м = 377%, 27009. 
1. H2Se = H; + Se (до 300° С). 
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2. H)Se (разб.) + НО? Н$е + НзО*; pX, = 3,81, 
Н$е` + HO <— Se” + НзО*; рк, = 11,00. 


3. Н.Зер ——> H+ Sev (комн., примесь H2Se,). 
4. H.Se + 6НМО: (конц.) = H2SeQ3 + 6МО2Т + 3H20. 
5. H2Se + NaOH (pa36.) = NaHSe + H20, 
H2Se + 2NaOH (конц.) = МазЗе + 2H20. 
6. 2H2Se@ + О; (воздух) ——— 2H20 + 2Sev (KOMH.), 
2H2Se + 302 = 2SeO2 + 2H20 (сгорание на воздухе). 
7. Н»5е (насыщ.) + $ —— HS + Sel (KOMH.). 
8. H2Seg) + 2Na = Na2Se + H2 (100° C). 
9. H2Se + PbO = PbSe + НО (выше 300° С). 
10. 2Н25е + 2CuSO, = CurSed + Sed + 2H2SO, (примесь CuSe). 


459. Na2XSe — СЕЛЕНИД НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения. Хорошо растворяется в холодной воде (гид- 
ролиз по аниону). Медленно разлагается в холодной воде, быстро — при 
кипячении. Образует кристаллогидраты Na2Se . пН2О (n = 4, 5, 9, 10, 16). Не 
растворяется в жидком аммиаке. Разлагается сильными кислотами. Типичный 
восстановитель, легко окисляется Оз воздуха. Получение см. 457'°, 458° * 463" 1. 


М; = 124,94; а= 2,5; {пл = 875° С. 

1. NaSe + Н2О (влага) = 2МаОН + H2Se (KOMH., в отсутствие O2, СО)). 
2. NapSe (разб.) + 8Н2О (хол.) = 2[Na(H20).]* + Se” (в атмосфере №.), 

Se” + Н2О-—> Н$е + OH’; pK, = 3,00. 
3. NazSe + HO ——> Na?(Sen), Se, NaOH, H2 (кип.). 
4. NajSe + 2НС (разб.) = 2NaCl + H2SeT. 
5. Na2Se + 8НМО: (конц.) = NasSeQ, + 8NO2T + 4Н.О. 
6. МазЗеф) + (ип - 1)Se = Na2(Se,) (kun., n = 2 + 6]. 
7. NaSe (конц.) + H2Se (насыщ.) = 2NaHSe. 
8. 2Na2Se + 2Н2О + O2 (воздух) = 2$е{ + 4NaOH [примесь Na2(Se,)]. 


460. SeO. — ДИОКСИД СЕЛЕНА 


Селенолит. Белый, сильнолетучий (в отличие от ТеО)). В газообразном состо- 
янии зеленовато-желтый. Проявляет кислотные свойства; реагирует с водой, 
щелочами. Сильный окислитель и слабый восстановитель; реагирует с перок- 
сидом водорода, сероводородом, диоксидом серы. Получение см. 457" 26. '9. 20, 
461" 53, 462', 465°. 


М. = 110,96; d = 3,954; субл. = 315° С; 
tna = 340° С (р); ks = 26409, 47169. 


SeO2 + НО = H2SeO;3 (комн.) 


м — 


SeOQ2 + 2МаОН (разб.) = Na2SeQ3 + H20, 

SeO2 + M(OH)2 = MSeO; + 2H20 (при нагревании; М = Pb, Ni, Cu). 
3. SeOQ2 + 2НЕъ = H2f{SeO2F]. 
4. SeO2 + 2НС = H2f{SeCl02), (комн.). 
5. SeO2z + 2НС\, = $еСЬО (в кони. H2SO4, примеси ЗеСЬь, Clz). 
6. SeO2 + 25СЬО = SeCl, + 2SO2 (75-—90° С). 
7. SSeO2 + 2НМО: (разб.) + 4Н2О + 2K BrO3 = 5H2SeO, + Br2 + 2KNO3. 
8. SeO2 + H202 (конц.) = Н2$е0О. (кип. в атмосфере O02), 

SeO2 + Na2O2 = Ма2$е0. (аыше 350° С). 
9. SeO2 + Se + 2F2 = 2$е ОЕ, (50—75° С). 
10. SeO2 + 2Н25 = Se + 2H20 + 28, 


SeO2 + 250%) = Se + 2$0.. 
Il. SeO2 + МН. . Н2О (гор.)= Set + Not + ЗН2О. 


12. 25еОе—? 2$еО% + O2 (выше 1000° С). 


461. SeO; — ТРИОКСИД СЕЛЕНА 


Белый в твердом, жидком и газообразном состоянии. При слабом нагревании 
сублимируется, при умеренном нагревании разлагается. Растворяется в жид- 
ком диоксиде серы, уксусном ангидриде. Проявляет кислотные свойства; реа- 
гирует с водой, щелочами, галогеноводородами, неметаллами. Очень сильный 
окислитель. Получение см. 461', 465°. 


М, = 126,96; dow = 2,157, (шт = 118,5° С; tey6n. > 100° С. 


1. 4SeO3 = 2(SeO**)SeOuq + O2 (175° С, вак.), 
2$е0; = 2$е0) + O2 (выше 185° С). 


2. SeO; + Н2О = Н»5$е0О.. 

3. SeO3 + 2NaOH (разб.) = Na2SeO, + H20. 

4. $еОз + 2HCI (конн.) = H2SeOs + Cht (8° С). 
5. SeO3 + 2HClay = SeO2 + СЬ + НО (KOMH.) 
6. SeO3 + HF ey = HSeO3F. 

7. 2SeO3 + 3S = 2Se + 3SO, (90—1 20° С). 
8. 


SeO 3 + H2SeO, (конц.) = H2Se207. 
462. H2SeO3 — СЕЛЕНИСТАЯ КИСЛОТА 


Белая, гигроскопичная. Медленно разлагается в сухом воздухе и в растворе, 
быстро — при нагревании выше температуры плавления. Хорошо растворяет- 
ся в воде, слабая кислота. В вакууме подвергается перекристаллизации из 
раствора. Нейтрализуется щелочами. Высокореакционноспособная; проявляет 


НА , 4 I 
окислительно-восстановительные свойства. Получение см. 457>'99 458°, 460', 
461", 464°". 


M, = 128,97; d = 3,004; ton = 66,5° С. 
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оч 


Н›5еО: = $е 0) + НО (выше 70° С или над РО). 
H)SeO3 (конц.) + HO HSeO;+ НзО*, 
2 HSeO;.— Se,0?- + H20. 
H2SeO; (разб.) + HO HSeO; + НзО*; pK; = 2,61, 
HSeO; + H.O<— SeO? + НзО*; pK, = 8,32. 
H2SeO; + 4HCI (конц.) = Sed + 2СЬ + 3H20. 
H2SeO; + NaOH (pa36.) = NaHSeO; + H20, 
H2SeO; + 2МаОН (конц.) = Na2SeO; + 2H20, 
H2SeO; + 2NaOH (насыщ.) + H2O = Na[Se(OH)s]. 
H2SeO; + 4HI = Sel + 2151 + ЗНО. 
H2SeQ; + 2H2S = Sel + 251 + 3H20. 
H2SeO3 + №Н. - НХ = Se (коллоид) + №21 + 4H20 © (кип. в темноте). 
He2SeO; + E, + Н2О = H2SeO, + 2НЕ (Е = Cl, Br), 
H2SeO 3 + H202 (конц.) = H2SeO4 + H20. 


. SH2SeO3 + 3H2SO,4 (разб.) + 2K MnOg = SH2SeO, + 2MnSO, + 3H20 + 


+ K,SO,. 


. H2SeO3 + 2AgNOs; = Ag,SeO3) + 2HNO3. 
‚ H2SeO3 + НСЮ. (безводн.) = Se(OH)3 (или H3SeO3) + C1OZ. 


. HpSeO3 + НО ТРИ, (катод) + Н2бе0. (анод). 


463. Na2SeO; — СЕЛЕНИТ НАТРИЯ 


Белый, при плавлении разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде 
(гидролиз по аниону). Разлагается в горячей воде, сильных кислотах, реагирует 
с галогенами, углеродом, водородом. Восстановитель более слабый и окисли- 
тель более сильный, чем Na2SOs. Получение см. 460°, 4625, 465'. 


.оь- 


М, = 172,94; ton =710°С (разл.); К, = 60°”, 8589. 


2Ма23еОз = 2Na2Se + 302 (выше 710° С, примесь Ма2$е2О.). 
Na2SeQ3 . 5H20 = Na2SeO;3 + 5Н.О (40° С, вак.). 
Ма25е0Оз (конц.) + НО ——? Ма2$е2О; + 2МаОН. 

Na2SeO3 (разб.) + 8H20 = 2[Na(H20),]* + SeOF, 

SeO} + H2OZ— Н$е0з + OH’; р = 5,68. 

Na2SeO3 + 6HCI (конц.) = 2NaCl + Sed + 2Cl. 1 + 3H20. 

NazSeO; + 2АЕМО: = Ар25еОз{ + 2NaNOs. 

Na2SeO3 + H202 (конц.) = Na2SeO, + НО, 

Na2SeO; + СЬ + 2NaOH (разб.) = Na2SeQ,4 + 2МаС! + H20. 

Na2SeO; + 2H[SnCl3} + 8HCI (разб.) = Sed + 2H2[SnCl] + 2МаС! + ЗН2О. 
Ма25е0Оз + KNO3 = Na2SeO, + KNO, (350— 400° C), 
2Na2SeQO3 + O2 (воздух) = 2Ма25е0. (700—725° С). 


243 


10. Na2SeOQ3 + 3H2 = Na2Se + ЗН (550— 650° С), 
2Na2SeQ; + 3C (кокс) = 2Na2Se + 3CO2 (600— 700° C). 


11. Ма2беОз + НО ТРЗ, Н,Л (катод) + Na2SeO, (анод). 


464. Н25е 04 — СЕЛЕНОВАЯ КИСЛОТА 


Белая, весьма гигроскопичная. Расплав — маслянистая жидкость, склонная к 
переохлаждению (до +15 С, 4ж = 2,60"). Перегоняется в вакууме без разло- 
жения. При нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, в разбавлен- 
ном растворе — сильная кислота. Гидрат Н2$еО. - Н2О имеет ионное строение 
H,0* Н$еО.Нейтрализуется щелочами. Более сильный окислитель, чем серная 
кислота (даже в умеренно разбавленном растворе), но реагирует медленно. С 
концентрированной хлороводородной кислотой образует смесь, полобную по 
окислительной способности «царской водке». Получение см. 460°, 4617, 462° 3. 


М, = 144,97; 4= 2,95; {ие 62.4 С; К, = 566,609, 27575, 


1. HSeOQ, —*— $е0; + НО (комн., над P4Qi0), 
2Н2$е0. = 2H2SeO3 + О, (ло 70° С, вак.), 
2H2SeO, = $е0; + O2 + 2НО (160—200° С). 

2. H2SeQ,- H20q) = H2SeO, (безводн.) + H2O (140° C, вак.). 


3. H2SeO« (конц.) + H2O0 (хол.) = H2SeO,4 - H20 << HSeO, + НзО*, 
HSeO, + НО => $е02`+ НзО*; pK, = 1,66. 
4. H2SeO, (разб.) + 2Н2О = $е07` + 2H30". 
5. H2SeO« (конц.) + NaOH (разб.) = МаН$еО. + Н2О, 
Н›5е0О. (разб.) + 2МаОН (конц.) = Na2SeO, + 2H,0. 
6. Н›5е0О‹ (разб.) + МСО; = M2SeQq + co,t + НО (М = Ма К). 
7. 2Н»5е0О: (безволн.) + NaxCO3 = 2NaHSeO, + СО) + НО (70— 80° С), 
2Н»›$е0. (безводн.) + NaxCO3 = Na2Se207 + СО, + 2H20 (120— 150° С). 
8. H2SeO, + ВаСЬ = 2HCI + BaSeOul. 


9. 2H2SeO, (конц.) + Na2O2 = H2Se03(O2) + Na.SeO,4 + НО (до 0° C). 
10. 2Н2$е0. (конц.) + 2Ар = AgeSeO,t + H2SeO; + Н2О, 
6Н2$е0О. + 2Au = Ац2($е04) + 3SeO2 + 6H20 (200° С). 
2Н›5е0.4 (конц., гор.) + Cu = Си$еО: + SeQ2 + 2H20, 
4Н:5е0. (конц.) + 3Hg = Н225е044 + HgSeQ, + 2$е0. + 4H20 (кип.). 


11. 2H2SeQ, (разб.) + ЗМ2Н5С! = 2Se (коллоид) + 3N2f + ЗНС! + 8Н2О, 
H2SeO, (разб.) + ЗН[бпСЬ;] + 9HCI = Sed + ЗН} [$1 С] + 4H20. 
H2SeO, (разб.) + 6H°(Zn) = a-Set + 4H20. 
12. H2SeO4 + Н;›$0. (разб.) + 2Бе$О. = H2SeO3 + Fe2(SO,4)3 + H20. 
13. H2SeO, (безводн.) + 2НС! (конц.) ——? H2SeO; + 2cl° + HO, 
H2SeO, (конц.) + ZHCI (конц.) = $е0. + CLT + 2H20 (кип.). 


14. 3H2SeO, (конц.) + 8НС! (конц.) + 2Au = $е0) + 2H[AuCh] + 6H20  (кип.), 
2H2SeO, (конц.) + 6НС! (конц.) + Pt = 2$е0) + Н2 [РС] + 4Н2О (кип.). 


465. Na2SeO4 — СЕЛЕНАТ НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения под избыточным давлением, при сильном 

нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). Реаги- 

рует с концентрированной хлороводородной кислотой, триоксидом серы, во- 
12 7. 9. 11 5.6.9 

доролом, углеродом. Получение см. 457 ^, 463 ‚ 464” ^°. 


М, = 188,94; 4=3,21; tar = 730°C (р); К = 51,209, 74,899. 


1. 2М№а25е0. = 2Na2SeO; + О, (500° С). 

2. Na2SeO,- 10Н2О = Ма2$е0. + 10H20 (200° С, вак.). 

3. Na2SeO, (разб.) + 8Н2О = 2[Ма(Н2О)4]' + $е0?`. 

4. Na2SeO, (конц.) + Н2%еО. (конц.) = 2МаН$еОд. 

5. NazSeO4 + 4НСЕ(конц.) = $е О} + Chit + 2МаС! + 2Н2О (кип.). 

6. Na2SeO, + 4H2 = Na2Se + 4Н2О (600—700° С), 
Na2SeO, + 4С (кокс) = Маз%е + 4СО (150—900° С). 

7. NaSeO, + ВаСЬ = 2МаС! + Ва$е 04}. 

8. Ма25еО; + SO3 = Ма:5О. + SeO; (110°С). 


466. SeCla — ТЕТРАХЛОРИД СЕЛЕНА 


Светло-желтое твердое вещество, темно-красная жидкость. Летучий, плавится 
только под избыточным давлением, при умеренном нагревании разлагается. 
Реагирует с водой, щелочамн, хлороводородом, хлоридами металлов. Получе- 
ние см. 457°, 460°. 


М, = 220,77; 4=3,80; мл = 305°С (р); 1 > 196°С. 


1. _ $еС щи = SeChyy + Ch (200---300° С, примесь Se), 
SeClay = Se + 2Ch (выше 350° С, примесь SeCh). 

2. SeCl4 + H2O (влага воздуха) = ЗеСЬО + 2HCI. 

3. SeCl4 + 3H20 = H2SeO; + 4HCI. 

4. SeCl, + 6NaOH (pa36.) = Ма25еОз + 4NaCl + ЗН. 

5. SeCla4 + SeO2 = 2SeChO . (66° C, вак., в конц. H2SO4). 

6. SeCls + 4HCI (xonu.) + 2TINO; = Sel + 2H[TICL] + 2HNOs. 

7. SeClag) + АСЬ = (SeCl5 [АК |. 

8. SeCla + 2HCky = H[SeCle]p (0° C, в конц. НС), 


SeCl4 + 2MCI = M2[SeCle] (0° С, в конц. HCl; М = K*, Rb’, Cs*, NH). 


ТЕЛЛУР. ПОЛОНИЙ 
467. Те — ТЕЛЛУР 


Халькоген, неметалл. Серый с металлическим блеском. В газообразном состо- 
AHHH состоит из молекул Те; и имеет желтую окраску. Не реагирует с водой, 
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хлороводородом, серой, азотом. Реагирует с концентрированными кислотами- 
окислителями и щелочами, атомным водородом, кислородом, галогенами, 
металлами. Получение см. 4708, 473"! 476°, 


М, = 127,60; d= 6,00 + 6,25; tan = 449,8° С; {кии = 990° С. 


1. Те+2Н2О (nap) = TeO2 + 2H2 (100—160° С). 
2. 4Те + 4Н:$ Ол (конц.) =(Te2* $3010 (красн.) + SO, + 4H20. 
3. 2Те + 8HNO3 (конц.) = 2TeOzt (красн.) + 8№021 + 4H20 (кип.). 
4. ЗТе + 6NaOH (конц.) = Ма2ТеОз + 2NagTe + ЗН2О (кип.). 
5. Те+2Н® (Al, разб. HCl) = H2Te (0° С). 
6. Te+O2=TeO: (выше 450° С). 
7. Те + ЗЕ›= TeFs (100— 120° С), 
Те + 2TeF, = 3TeF, (200° С). 
8. Te + 2Cl, = TeCl, (100° C). 
9. Te + 2Br2 —*—> TeBrs (0° C). 
10. Те + 212 (влажн.) = Tel, (KOMH.). 
И. Te + 2M = МЛе (--40° С, в жидк. NH3; М = Ма, К). 
12. ЗТе + 2Al = АБТез (выше 500° С, в атмосфере Аг). 
13. Те + 2$СЬО = TeCl, + SO. + $ (выше 600° С, в атмосфере СО.). 
14. Те + ЗНО) (конц.) = Hs TeOe (кип. в разб. Н2$О4), 


Те + 2NaOH (разб.) + 3H2O2 (конц.) = Ма»Н«ТеОь $ + 2H20. 
15. 5Те + 6HCIO; + 12Н2О = SH¢TeOs + ЗСЬ. 


16. Те + 2К МО: = TeO2 + KNO, (400—430° С). 
17. 5Те + 6ВгЕ5 = STeF, + 3Br2 (20° С). 
18. Те + ЗЕ) + H2SO, (безводн.) =(TeF; )Н$О. + HF (40—50° С). 
19. Те + 3F, + 2MF = MJ{TeFs] (75° С; М = Rb, Cs). 
20. Te (коллоид) + Ма2(5») = Na2[TeSs] + (и— 3)$$. 
21. 4Те + 3EFs =(Те2* ЕЕ + EF3 (в жидк. НЕ: E = As, Sb). 
22. 2Te + 2Н.О (разб. Н.$04) > оН,Те 1 (катод) + O2 1 (анод) 
[0° С]. 
23. 2Теш = Tex) (1000— 1200° С), 
Tex <—? 2Teg (выше 1400° С). 


468. H2Te — ТЕЛЛУРОВОДОРОД 


Бесцветный газ. В жидком состоянии разлагается на свету. При растворении в 
воде (насыщенный раствор — децимолярный) быстро разлагается; слабая кис- 
лота. Реагирует с кислотами-окислителями, щелочами. Очень сильный восста- 
новитель; легко окисляется O2 воздуха в газообразном состоянии и растворе. 
Получеиие см. 467. 22, 469“. 


М, = 129,62; р= 5,81 г/л (н. у.); т =-51° С; и = -1,8°C; в = 100. 
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1. Н.Тем —— Ho, Те, H2Ten (на свету), 

H2Teq) = H2 + Те (выше 20° С). 
. HiTeg —^ + H2 + Теф (комн., примесь Н2Те„). 

3. H2Te (pa36.) + Н2О ——? НТе +Н:0*; рх, = 2,64, 
НТе + Н2О —> Те” + НзО*; pK, = 12,17. 

4. Н2Те + 6НМО; (конц.) = ТеО2 + 6МО; 1 + 4H20. 

5. H2Te + 2МаОН (разб.) = NazTe + 2H20. 

6. 2H2Te + О) (воздух) = 2H20 + 2Те (комн.), 
2H2Te + 302 = 2H20 + 2TeO, (сгорание на воздухе). 

7. H2Te + НО, (разб.) = Ted + 2H20. 


469. Ма-Те — ТЕЛЛУРИД НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения. Чувствителен к О; воздуха. Растворяется в 
холодной воде (гидролиз по аниону) и в жидком аммиаке. Полностью разла- 
гается в кипящей воде. Разлагается сильными кислотами, присоединяет теллур. 
Получение см. 467'', 468°. 


М, = 173,58; d= 2,90; tna = 1035° С. 
1. Ма Те. ЭНО $ ——> NazTe (насыщ.) + 9Н2О — (комн., в атмосфере Hz). 
2. NazTe (разб.) + 8Н2О (хол.) = 2[Na(H20)4]* + Te”, 
Те’ + Н® <— НТе + OH; pKo = 1,83. 


3. МаЛе —\®_› махТе,), Te, NaOH, H2 (кип.). 
4. МазТе + 2НС! (разб.) = 2МаС! + H2TeT (на холоду). 
5. 2NazTe + 2Н.О + О (воздух) = 2Теф + 4NaOH [примесь Na2(Te,)]. 
6. Ма»Те + (п-- Ге = Na2(Ten) (кип. n <7). 
7. NazTe + 2AgNO; = Ар2Те{ + 2NaNO3. 


470. ТеО› — ДИОКСИД ТЕЛЛУРА 


Теллурит. Белый, при нагревании выше температуры плавления желтеет, мало- 
летучий. Не реагирует с водой. Проявляет амфотерные свойства, реагирует с 
концентрированными кислотами, щелочами. Сильный окислитель, слабый 
восстановитель. Получение см. 467" *. 6 4733, 474". 


М, = 159,60; 4= 5,67; = 733°C; ви = 1257° С. 


1. ТеОжь+2НЮ = Tel’ + 40H; plip'*—* = 53,52. 

2. 2TeO2 + 2HCI (kon) = Те›СЬО: + H20, 

2TeO2 + H2SOg4 (конц., хол.) = TexSO4)O3 + H20. 

TeO2 + 2MOH (конц.) = М2ГеО: + H20 (M = Na, K). 
TeO2 + M20 = M2TeO; (при нагревании; М = Li, Ма, К, Rb, Cs). 
5. TeO2 + №Н.. НО = Tel + Not + ЗН2О. 


> 
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6. TeO2 + С (кокс) = Те + CO2 (600—700° С), 
ТеО» + 2H2 = Те + 2H20 (1000° С). 
7. 5ТеО» + 2KMnO, + 6НМО; + 12H20 = SH6TeOs + 2КМО; + 2Mn(NO3)2. 
8. ТеО» + 2МаОН (конц.) + H202 (конн.) = Ма›Н«ГеОбу, 
3TeO2 + 4KOH (конц.) + 4H20 + 2КО, = ЗК2Н«ТеОз. 


9. 2ТеОхь <>? 2ТеО% + O2 (выше 1000° С). 


471. ТеОз — ТРИОКСИД ТЕЛЛУРА 


Серый (кристаллический) или ярко-желтый (аморфный). Кислотные свойства 
выражены слабо; плохо реагирует с холодной водой, разбавленными кислота- 
ми и щелочами. Кристаллическая форма химически пассивна. Аморфная 
форма реагирует с горячей водой, концентрированной хлороводородной кис- 
лотой, концентрированными щелочами, НЕ. Слабый окислитель. Получение 
см. 474. 


М, = 175,60; d= 6,21, 5,075 (аморфн.); К, = 0,05". 


1. 2TeO3 = 2TeQ2 + О, (выше 400° С). 
2. TeOs (аморфн.) + ЗН2О (гор.) —*— > НеТеОь. 

3. TeO3 + 2HCI (kony.) = Н.ТеОз+ + Cit (кип.). 
4. ТеО; (аморфн.) + 2МаОН (конц.) + Н2О = Ма2Н. ТеОу. 

5. ТеОз + ЗАр2О = АреТеОь (200° С). 
6. TeO; + SHF a. = Н[ТеоЕ в + 2H,0 (KOMH.), 


TeO3 + 4НЕю + МЕ = M[TeOFs} + 2H,0 
(комн., М = Li*, Na*, K*, Rb*, Cs’, NH}). 


472. Н/ТеО; — ТЕЛЛУРИСТАЯ КИСЛОТА 


Белая, не растворяется в воде. Из раствора выпадает гидрат ТеО» - иН2О, при 
старении переходит в Н›ГеО: . Н2О. Реагирует с концентрированными кисло- 


тами, щелочамн. Сильный окислитель, слабый восстановитель. Получение см. 
3 3.4 4 
471°, 473° °, 475°. 


М, = 177,61; 4= 3,05; k,=5,3- 10°. 


H2TeO; = TeO2 + HO (выше 40° С). 

H2TeO; + 4НС! (конц.) = Ted + 2CLt + ЗН.О. 

2H2TeQ3 + НМО: (конц., хол.) = Te2x(NO3)O3(OH) + 2Н.О. 

H2TeO; + 2NaOH (конц.) = Na2TeO; + 2Н2О. 

НТеОз + М2На - Н2О = Те (коллоид) + Not + 4Н2О (30—40° С), 

H2TeO; + 280) + Н2О = Tel + 2Н,50.. 

6. SH2TeO; + 6HNO3 + 7Н.О + 2К МпоО.: = SH6TeO¢ + 2Mn(NO3)2+ 2KNO3, 
Н/ТеО: + 2NaOH (конц.) + H202 (конц.) = NazHaTeOod + H20. 

7. H2zTeO3 + M(NOs)2 = МТеОз{ + 2HNO3 (М = Са, Sr, Ba, Pb). 


WEwWN > 


473. NazTeOQ3 — ТЕЛЛУРИТ НАТРИЯ 


Белый, устойчив на воздухе и при нагревании в инертной атмосфере. Хорошо 
растворяется в воде (гидролиз по аниону). Кристаллогидратов не образует. 
Разлагается кислотами, диоксидом углерода в растворе. Проявляет окисли- 
тельно-восстановительные свойства. Получение см. 470” *, 472°. 


М, = 221,58. 
1. NazTeOs (разб.) + 8Н2О = 2[Na(H20)4]" + ТеО?` , 
Тео? + НО <> НТеО; + OH’; pK. = 3,30. 
2. 2Na2TeO; (конц.) + HO <—>? Ма ТеО; + 2МаОН. 
3. NazTeO3 + 2HNO3 (разб.) = НТеОзу + 2NaNO3 (0°С), 
` NayTeO; + 2НМО: (разб., гор.) = TeO2d + 2NaNO3 + Н2О. 
4. NazTeOs (разб., хол.) + 2CO2 + 2Н.О = Н2ТеОз4 + 2NaHCOs. 
5. 2NazTeO; + O2 = 2Ма.ТеО4 (450° С). 
6. 2Na2TeO; + 4Na2O2 = 2NacTeO, + O2 (700° C), 
NazTeO; + 3H20 (гор.) + Na2O, = NazH4TeOg { + 2NaOH 
(в конц. NaOH). 
7. NazTeO3 + 2Na[Sn(OH)] + ЗН2О = Ted + 2Ма{$п(ОН)] (в конц. NaOH). 
8. NazTeO3 + СЬ + 2МаОН + H20 = NaoH«TeOg $ + 2NaCl. 
9. ЗМа’ГеОз + 7H20 + 2КМпО. = 2МпО24 + ЗМа›Н«ГеОв} + 2KOH, 
3NazTeO3 + 7Н2О + K2Cr207 = ЗМа2На ТеОзф + Cr(OH)s $ + 2KOH. 
10. NazTeO3 + KNO3 = Ма2ТеОл + KNO? (350 400° С). 


электролиз 


11. NazTeO3 + НО —————> Tel (катод) + О21 (анод) + 2NaOH. 


474. Н‹ТеО6 — ОРТОТЕЛЛУРОВАЯ КИСЛОТА 


Белая, плавится под избыточным давлением, выше температуры плавления 
разлагается (образуется полимерная аллотеллуровая кислота с условной фор- 
мулой Н2ГеО.). Хорошо растворяется в воде (слабая кислота); не растворяется 
в концентрированной азотной кислоте. Лишь частично нейтрализуется щело- 
чами. Образует гетерополикислоты. Проявляет окислительные свойства, но 
реагирует медленно. Получение см. 467'* ‘5, 4707, 4717, 4763“. 


М, = 229,64; 4= 3,07; = 136°C (p); ks = 50,05°, 106,4°. 


1. H¢TeOs = Не. + 2Н0 (140° C, p), 
НеГеО = ТеОз + 3H20 (220—320° С), 
2НеГе(ь = 2TeO2 + O2 + 3H20 (400— 600° С). 

2. НетеОв ‘ 4H20¢) = Нетеоь + 4H,0 (выше 10° С). 


3. H¢TeOs (pa36.) + НО <> Н5ТеО; + Н:зО*; рк, = 7,72, 
HsTeO; + Н2О <— Н.ТеО: + Нз0*; pKx = 10,96, 
H,TeO? + НО <— Н,Те0Х + НзО*; рК, = 15,00. 
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4. НетеОв + 2HCI (con) = Н2ТеОз$ + Ct + 3H20. 


5. НеГебОв (конц.) + 2МаОН (конц.) = Ма›НаТеОв$ + 2Н2О (кип.). 
НеТеОвь» + 6МаОНь» = МазТеОв + 6H20 (290—300° С). 
6. НеТеОь (конц.) + 2КОН (кониц.) = К-Н«ТеОх + 2Н.О (кип.) 
7. 2НеТеОь (разб.) + 3(\.Н4 . Н2О) = 2Те (коллоид) + ЗМ2" + 15НО 
(40—50° С), 
HgTeOs (разб.) + 3H[SnCl3] + ЭНС! (коиц.) = Ted + 3HASnCly] + 6Н.О. 
8. HeTeQs (конц.) + 6MO 3 = He[TeMcO24} (кип.; М = Mo, W). 


475, NasTeOs — ОРТОТЕЛЛУРАТ НАТРИЯ 


Белый, термически устойчивый. Разлагается во влажной атмосфере. Хорошо 
растворяется в воде (с изменением состава аниона), гидролизуется по аниону. 
Не образуется при нейтрализации кислоты НТеОз гидроксидом натрия в 
растворе. Проявляет окислительные свойства, но реагирует медленио. Получе- 
ние см. 473°, 474°. 


М, = 361,53. 


1. Мас ГеОк - 2Н2О = NagTeOs + 2H20 (KOMH., вак., над РаО1ю). 


2. NasTeO¢ + 4H20 (влага) ——> Ма»Н«ТеОь + 4МаОН. 
3. МавТеОь (разб.) + 27H20 = 6[Ма(НгО)4{ +Н.Те0Х + ЗОН`, 


H,TeQ? + Н2О —— H,TeO? + OH; р = -1,00 (см. 4763). 
4. МавТеОь + 8HCI (конц.) = Н2ГеОз$ + СЬТ + 6NaCl + 3H20. 
5. Ма ГеОв + 4НЮ = Ма.НаТеОв+ + 4ЧаОН (в конц. МаОН). 


6. МакТеОк + 3Na[Sn(OH)3} + 6H20 = Ted + 3Na2[Sn(OH).] + ЗМаОН (комн.). 


476. K2HgTeQo — ТЕТРАГИДРООРТОТЕЛЛУРАТ КАЛИЯ 


Белый, устойчив на воздухе. Умеренно растворяется в воде (гидролиз ло 
аниону). Разлагается кислотами. В растворах щелочей не нейтрализуется. 
Проявляет окислительные свойства, но реагирует медленно. Получение см. 
470%, 474°. 


М, = 305,82. 
1. К2На.ГеОь = К-ТеО + 2H20 (275—-330° С), 

2K 2H4TeOs = 2K2TeO3 + O2 + 4H,0 (500---600° С). 
2. K2HaTeOs - 3H20 —*—> К.На«ТеОь + 3H20 (KOMH., вак.). 


3. K2H4TeOs (разб.) + 12H2O = 2[K(H20)«]* + Н4ТеО2 , 
H,TeO{ + НО —— Н5ТеОз; + OH’; pKo = 3,04, 
H,TeO; + НО <— HeTeO, + OH’; pKo = 6,28. 

4. K2HaTeOs + 2HNO3 (pa36., гор.) = НеТеОь + 2KNO3. 


5. 2K 2H«TeOs + 3(N2H, - H20) = 2Теф + ЗМ, 1 +4КОН + ИНО (60-90° С), 
KH.TeO, + 3K[Sn(OH)3] + 2H20 + KOH (конц. хол.) = Ted + ЗК {$п(ОН4. 


477. TeCla — ТЕТРАХЛОРИД ТЕЛЛУРА 


Белый, в расплаве — желтый, в газообразном состоянии — оранжево-крас- 
ный. Термически устойчивый. Реагирует с водой, щелочами, хлоридами метал- 
лов. Получение см. 467° 3. 

М, = 269,41; @4= 3,26; 9 tn = 224°C; Ци = 380° С. 


TeCl, + НО (влага воздуха) = ТеСБО + 2HCI. 


1. 

2. Тесь + 2H20 = ТеО, J +4НА. 

3. TeCl, + 6NaOH (разб.) = Ма: ТеОз + 4МаС! + 3H20. 

4. TeClaay + АСВ = (TeCl3)[ AICI, |. 

5. TeCls + 2MCI (конц.) = M{TeCh}L (M = K*, Rb’, Cs*, TI’, NH}). 
6. TeCls + H2Sqq = TeCh, + 2HCI + $ (-77° C). 


478. Po— ПОЛОНИЙ 


Халькоген. Серебристо-белый мягкий металл, Радиоактивен; наиболее долго- 
живущий изотоп ~ Po (период полураспада 102 года), в радиоактивном ряду 
урана возникает изотоп ?'Ро (период полураспада 138, 38 дня). Не реагирует с 
водой, гидратом аммиака, азотом. Не образует катионов в растворе. Проявля- 
ет окислительно-восстановительные свойства; реагирует с кислотами, шелоча- 
ми при спекании, кислородом, атомным водородом, галогенами, металлами. 
Содержится в урановых рудах. Получение — бомбардировка висмута нейтро- 
нами на циклотроне. 


М, = 208,982; 4=9,32: tan = 254°C; [и = 962° С. 
1. Ро + 6 НС (конц.) = H2[PoCls + 2H2f. 
2. Po + 4HSO, (конц., гор.) = Po(SO.)2 + 25021 + 4H20, 
Po + 8НМО; (конц.) = Po(NOs)4 + 4NO2f + 4H20. 


3. Ро + 2(NaOH - H20) = Ма2РоОз + 2H2 + НО (450° С). 

4. Ро +2H° (Mg, разб. HCl) = H2Pot (0° С). 

5. Ро EE, роб... , 

6. Ро+Е;, = PoE, (150—200° С; Е = Cl, Br), 
Ро + 2E2 = PoE, (300—350° C). 

7. Po + 2H2SO, (конц) + 4HI = Pols) + 25021 + 4H20. 

8. Po+M=MPo (325—350° С; М = Pb, Hg). 


9. Po + H2SO, (конц.) + H2S = PoSt + $021 + 2H20. 
10. ЗРо + 8МаОН (конц.) + 2Al = 3Na2Po + 2Ма[АКОН)4. 
11. Ро + 4МаОН (конц.) + 2СЬ = РоО(ОН)2% + 4МаС! + H20. 
12. Ро + SHCI (pa36.) + N2HsCl = H2{[PoCl4] + 2NH.Cl, 
Ро + SHCI (разб.) + 2H202 = H[Po(H20)Cl5] + ЗН2О. 
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ЭЛЕМЕНТЫ УПА-ГРУППЫ 


ФТОР 
479. Е› — ДИФТОР 


Галоген. Светло-зеленый газ, в жидком состоянии — светло-желтый. Растворя- 
ется в жидком НЕ. Сильнейший окислитель; при обычных условиях энергично 
реагирует с металлами, неметаллами (кроме He, Ne, Ar), водой, кислотами, 
щелочами, аммиаком. Образует многочисленные соединения с другими гало- 
генами. Получение см. 34’, 55*, 56”. 


М, = 37,996; 4 = 1,1087; р= 1,696 г/л (н. у.); 
thn = -219, 699° С; {ки = -188,2° С. 


1. F, = 2F° (выше 800° С или электрич. разряд). 
2. Е) +Н2О (лед) = HOF + НЕ (до 0°С). 
3. Е + НО =2НЕ + 0 (комн., примесь Оз), 
F2 + nO° = O,F2 (n= 1 +8). 
4. 4F2 + 6МаОН (разб.) = OF2t + 6NaF + ЗН2О + 0-1. 
5. 2F, + 4HCIO,4 = 4СЮЗЕ + OT + 2Н2О [примесь СЮз(ОЕ)], 
Е› + HNO; (безводн.) =(NO3)OF+ НЕ (комн.). 
6. Е +Н›=2НЕ (от -250° С до KOMH., в темноте). 
7. Е +О2= O2F2 (-183° С, электрич. разряд). 
8. 5F2 + E; = 2EFs (Е = Cl u Br, 200° С; Е = 1, комн.) 
9. 3Е2+5= SF, (KOMH.). 
10. ЗБ; + М2 = 2NF3 (электрич. разряд), 
5F2 + 2Р (красн.) = 2PFs (KOMH.). 
11. Е) + Хе = XeF2 (400° C, p). 
12. Е) + 2Na = 2NaF, 3F2 + 2Sb = 2SbF; (KOMH.). 
13. F, + 2NaCl = 2NaF + Cl. 
14. Е› + 8NH3q) = №2 + бМН4Е (сгорание МНзв F2, 130—140° С). 
15. 2F2 + $0) = SiF, + O2 (KOMH.). 
16. 2F2 + 2Ма›СОз = 4NaF + 2СО) + QO, (KOMH.). 


17. Fy, + 2KHSO, = K2S20¢(O2) + 2HF — (komu..; примеси KSO3F, KHSO;(O2)}. 
480. НЕ — ФТОРОВОДОРОД 


Бесцветные жидкость и газ. Термически устойчивый, частично разлагается 
только при очень высоких температурах. Неограниченно растворяется в воде, 
слабая кислота; 40%-й раствор называют плавиковой кислотой, разбавленные 
растворы — фтороводородной кислотой. Гидраты НЕ. Н2О и 2НЕ. НО 
имеют ионное строение НзО*Е` и НзО* HF. Нейтрализуется щелочами. Жил- 
кий фтороводород — типичный неводный протонный растворитель. Получе- 
ние см. 35', 56', 1167, 1742, 479°, 
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М, = 20,01; dex) = 0,990); p = 1,693 г/л (н. y.); 


tna = -83,36° С; [кип = +19,52° С. 
1. HF = H°+F° (выше 3500° С). 
2. HF-H,0)<— > НЕъ + НО (до —34,5° С), 
2НЕ. Н2О1-—> 2НЕъ + H20 (до -78° С). 


3. HF (азб.) + Н2О = Е +Н:0*; pK, = 3,18, 
2HF + НО > НЕ + Н.О*; pK, = 2,58, 
F + HF (конц.) <— НЕ ; lg Кс = 0,6. 
4. НЕ (pas6.) + NaOH (разб.) = NaF + H,0, 
НЕ (конц.) + NaOH (хол.) = Na(HF2) + H20. 
5. 4НЕ (pa36.) + SiOz = SiF, + 2H,0, 
6HF (конц.) + SiOz = Hz[SiFe] + 2H20. 
HF (разб.) + Na2O2 = 2NaF + Н2О.. 
HF + 2СЮз = СЮФЕ + HCIO,4. 
2НЕсю + EFs = (H2F")[EFe] (Е = As, Sb), 
НЕь + EFs + CsHsF << CoHoF* + [EF]. 
9. HF + HCIO, (безводн.) = СЮзЕТ + НО, 
HF gy + H2SO4 (безводн.) =>? HSO3F + Н2О. 


10. 2HFe + НМОз (безводн.)—> H, NO} + HE;, 
4НЕсю + HNO; (безводн.) <— НзО* + NO} + 2HF;. 
11. 3HFq <=> H.F* + HF;; pK? =11,70. 


ID 


12. HF age) <? (HF) me) (n= 144, m= 2,6 + 8), 
(HF) = MHF ey (выше 90° С). 
13. HF 4) + $08 = НЗОЗЕ (35—45° С). 


481. DF — ФТОРИД ДЕЙТЕРИЯ 


Бесцветные жидкость и газ. Хорошо растворяется в обычной и тяжелой воде. 
По химическим свойствам аналогичен НЕ. Получение см. 6° °, 425°, 


M,= 21,01; tna = -83,6° С; кип = +18,36° С. 
482. НОЕ — ФТОРООКСИГЕНАТ (0) ВОДОРОДА 


Бесцветные жидкость и газ (выше 0° С). Весьма летучий, термически неустой- 
чивый. Кислотных свойств не проявляет. Реагирует с водой, щелочами. Силь- 
ный окислитель. Получение см. 4797, 


М, = 36,01; tan = -117° С. 
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2HOF = 2HF + О) (выше 20° С). 


I. 

2. HOF + H2.0 = HF + H202. 

3. HOF + 2МаОН (pa36.) = NaF + МаНО) + H20. 
4. НОЕ + ЗК] (конц.) = КНС)? + KOH + KF. 
ХЛОР 


483. Cl, — ДИХЛОР 


Галоген. Желто-зеленый газ, термически устойчивый. При насыщении хлором 
охлажденной воды образуется твердый клатрат. Хорошо растворяется в воде, 
в большой степени подвергается дисмутации («хлорная вода»). Растворяется в 
тетрахлориде углерода, жидких УСЫ и Т!С\. Плохо растворяется в насыщен- 
ном растворе NaCl. Не реагирует с кислородом. Реагирует со щелочами. 
Сильный окислитель; энергично реагирует с металлами и неметаллами. Обра- 
зует соединения с другими галогенами. Получение см. 36° '*'', 57°, 4841! 


М, = 70,906; dey = 1,99. da = 1,557, р = 3,214 г/л (н. у.) 
ton = -101.03° С; 1ыи = -34,1° С; и, = 229,97, 68,380. 


11 Ch =~ 2! (выше 1500° С). 
2. 8СЬ. 46Н2О + = 8Ch (насыщ.) + 46H20 (0—9, 6° С). 
3. Che + nH20 <? Ch -nH20; К. = 0,062 (комн.), 
Cl. - пПН?Ор) г? НС! + HCIO + (n— 1)H20; pK. = 3,38. 
4. 2Cl, + 2H.0 — > 4HCI +02 (на свету или кип.). 
5. СЁ + 2МаОН (хол.) = NaCl + МаСЮ + НО. 
6. 3С]. + 6NaOH = 5NaCl + МаСЮ; + 3H20 (кип.). 
7. Ch+H2=2HCI (сжигание H2 в С]. или KOMH., на свету). 
Элементарные акты: СЁ = 2Cl°, СЁ + H2 = НС! + Н®, Н® + Ch = НС! + СР. 
8. Ch—2> CIF, CIF;,CIFs (200—400° C). 
. Ch + E, = 2ECl (0° C, Е = Br; komu., Е = J). 
10. Ch (влажн.) + 2Na = 2NaCl (коми.), 
3Cl, + 2M = 2МСЬ (комн., М = Sb; выше 250° С, М = Fe) 
11. ЗС + 2P (красн.) = 2РСЬ (сжигание Р в Cl). 


12. СЁ, (pa36.) + 2Nal (хол.) = 2NaCl + 1+, 
ЗСЬ (конц.) + Nal (гор.) + ЗН2О = 6 НС! + МаЮ:. 
13. СЬ + ЗН2О; (конц.) = 2НС! + 2Н2О + Ort. 


14. 2СЬ + 2H2O (пар) + С (кокс) = CO, + 4НС! (500—600° С), 
2СЬ + 2С (кокс) + ТЮ; = СЁ + 2CO (900° С). 
15. Cl, + 2AgCIOs (насыш.). = 2AgCW + 021 + 2ClOof, 
СЬ + 2\а СО) - 3H20) = 2МаС! + 2СЮ. 1 + 6Н2О (коми... 
16. ЗСЬ + МНС! (насыщ,) = CNT + 4HCI (60—70° С). 


17. Ch + КС! (конц.) —— K[CKCH)]. 


18. 2СЬ + НФ + HgO = HgCht + 2HCIO {0..-5° С), 
2С1х + Н=О = HgCh + ClO (0° C). 


484. НС! — ХЛОРОВОДОРОД 


Бесцветный газ, термически устойчивый. Хорошо растворяется в воде, сильная 
кислота; 35—36%-й раствор называют соляной кислотой, 20-—24%-й и 7—10%-й 
растворы — концентрированной и разбавленной хлороводородной кислотой. 
Реагирует с концентрированной азотной кислотой («царская водка»); нейтра- 
лизуется щелочами, гидратом аммиака. Восстановитель (за счет СГ ') и окисли- 
тель (за счет Н'). Получение см. 363 4, 483% 7. №19, 4957. 


М, = 36,46; day = 1.1879; р=1,6391 г/л (н. y.); tan =-114,0 С; 
кип = _85,08° С; К, = 72,02 56, po, 


1. 2HCi = 2H° + 2c?" (выше 1500° С). 
2. HCt- HOw = НС + НО (-15° С). 
3. HCl (pa36.) + НХ = СГ + НЗО*. 

4. ЗНС! (конц.) + HNO3 (конц.) ——? (NO)CI + 2С + 2H20 (KOMH.), 


6HCI (конц.) + 2HNO3 (конц.) = 2МОТ + 3Cht + 4H.0 (100 - 150° С). 
5. HCt (pa36.) + NaOH (разб.) = NaCl + H20. 
6. HCl (pa36.) + NH; - H.O = NH.CI + H20, 


HCl + МНуь = NHaClay (KOMH.). 
7. 4НС! + O2= 2H20 + Ch (до 600° С, кат. CuCl), 
2НС! + Е; = 2НЕ + Ch (комн.). 
8 2HCI (pa36.) + М = MCI, + Hot (M = Fe, Zn). 
9. 2HChry + Cu = CuCl + H2 (600—-700° C), 


4HCl (конц.) + 2Cu + O2 = 2CuCl, + 2H20. 
10. 2HCI (разб.) + СаСОз = CaCh + СО? + H20. 
И. 4HCI (конц.) + МпО) = MnCh + 2H20 + Chf, 
4HCl (конц.) + PbO, = PbCht + Cl T + 2H20. 
12. 16HCI (конц.) + 2K MnO, = 2MnCh + SCht + 8Н.О + КС! 
14НС! (конц.) + K2Cr207 = 2CrCl; + 3Cht + 7H20 + 2KCI (60- -80° С). 
13. 4HCI (конц.) + Ca(ClO)2 = 2Cht + CaCl; + 2H20, 
6HCI (конц.) + КСЮз = 3Cht + КС! + 3H20. 


14. 2HCloy + 2СЮХЕ = 2HF + 2СЮ, + Ch (-110° С), 
(HCI - H20)q) + 2CIOF 3) = 6HF + 2СЮ, + Ch, (~40° С). 
15. ЗНС РИ НА (катод) + СЬН (анод). 


485. ОС! — ХЛОРИД ДЕЙТЕРИЯ 


Бесцветный газ. Хорошо растворяется в обычной и тяжелой воде. По химнчес- 
ким свойствам аналогичен HCI. Получение см. 6°" *, 425%. 


М, = 37,47; tan =-114,7° С; — teun = -84,75° С; Ккв D2O) = 59% 


486. ClO — ОКСИД ДИХЛОРА 


Темно-желтый газ, красно-бурая жидкость. Термически неустойчив, разлагает- 
ся на свету. Растворяется в тетрахлориде углерода. Проявляет кислотные 
свойства; медленно реагирует с водой, быстро — со щелочами. Сильный окис- 
литель. Получение см. 48318, 

М, = 86,91; р = 3,89 г/л (н. у.); thn = -116° С; 


кип = +2,2°C: и=99%®. 


СЬО + 2МаОН (pa36.) = 2МаСЮ + НО. 
3ChO + 3H20 + 6AgNOs = 4AgCW + 2AgCIO; + 6НМО:. 


1. 4ChO = ЗСЬ + 2СЮ, (выше 20° С или на свету). 
2. СЬО. НО = СЬО5 + НО (выше --36° С). 
3. ChO+H,0 — > 2HCIO (комн.). 
4. 
5. 


487. СЮ>› — ДИОКСИД ХЛОРА 


- Красно-коричневая жидкость, желто-зеленый газ. Термически очень неустой- 
чив. Хорошо растворяется в холодной воде, медленно реагирует (на свету). 
Растворяется в тетрахлориде углерода, безводных серной и уксусной кислотах. 
Разлагается в горячей воде, концентрированной хлороводородной кислоте, 
щелочах. Проявляет окислительно-восстановительные свойства. Получение 
см. 483 °, 497. 


M, = 67,45; р = 3,214 г/л (н. у.); tan = -59,5° С: 
ten = +11,0°С; — К, = 6,03. 


1. 6С1О) = 4СЮ: + Cl, (на свету), 

2CIO2 = Ch + 202 (40—70° С). 
2. ClO2- 6H20q) = СЮ; + 6 НО (выше 0° С). 
3. 2C1O2 + H20 (хол.) = НСЮ) + HCIO; (на свету), 


6CIO, + ЗН2О (rop.) = НС! + 5НСЮ:. 

4. 2СЮ) + 8HCI (конц.) = 5СЬ + 4НО. 

5. СЮ; + 2NaOH (хол.) = NaClO + NaCiO; + НО, 
8СЮ) + 8МаОН (rop.) = ЗМаС! + 5МаС!Юх + 4Н.О. 

6. 2СЮ) + Ма2СОз = МаСЮ) + МаСЮ; + CQ) Tf. 

7. 2СЮ) + ЮНГ (конц.) = 2НС! + 5154 + 4Н2О. 

8. 2ClO2 + H202 = 2НСЮ), + 021(0 °C), 2СЮ) + Na2O2 = 2МаСЮ) + Oo, 
2СЮ) + H202 + 2МаОН (pa36.) = 2МаСО, + Oot + 2H20. 

9. 2C1O) + Fy = 2ClOoF ( 50°C), 
СЮ) + Оз = СЮ, + Oy {-10°С). 

10. 4CIO2 + С (графит) + 4NaOH + Ca(OH): = 4NaClO2 + СаСОз$ + 3H20. 

И. 2СЮ2 + SH2SOq (разб.) + 10FeSO4 = 5Ее{$О4)з + 2НС! + 4H20. 
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488. ClO; —ТРИОКСИД ХЛОРА 


Темно-красная жидкость; тяжелая, летучая, маслообразная. Смешнвается с 
тетрахлоридом углерода. Разлагается водой, реагирует со Щелочами, жидким 
НЕ. Получение см. 487°. 


M, = 166,90; d= 2,02. tna = 3,5° С. 


4Cl0; —* > 2CI02 + Ch + 402 (комн.). 
2СЮ:з + H20 = HCIO; + HCIO,. 

2СЮ: + 2NaOH (pa36.) = МаСЮ; + NaClO, + H20. 

2СЮ;з + HF = СЮФЕ + HCIO,. 

2СЮзу =(C1OZ) СЮ4ь, 


2СЮзю => СЬОвю — СЮ; + C103. 


weno 


489. Cl.07 — ГЕПТАОКСИД ДИХЛОРА 


Бесцветная тяжелая маслянистая летучая жидкость. Наиболее устойчивый из 
оксидов хлора. Неограниченно смешивается с тетрахлоридом углерода. Про- 
являет кислотные свойства, реагирует с водой (медленно), щелочами (быстро). 
Окислитель. Получение см. 499". 


М; = 182,90; d= 1,86. tan = -90° С; tenn = +83° С. 
2C12.07 = 2СЬ + 70, (120° С). 


ClO, +H,0 — + 2HCIO,. 
ClxO7 + 2NaOH (pa36.) =2NaClO, + H20. 
S5Cl20 704) + Th = 71,05 + 5Clh. 


оь- 


490. НСО — ХЛОРНОВАТИСТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в растворе, максимальная массовая 
доля 20—25% (зеленовато-желтый раствор), слабая кислота. Перегоняется в 
вакууме, разлагается на свету. Экстрагируется из воды в эфир. Нейтрализуется 
щелочами, гидратом аммиака. Сильный окислитель. Получение см. 4833", 
486°, 506°. 


M, = 52,46. 

1. НСЮ =~ На+ 0° (на свету или выше 30° С), 
2HCIO —— Н2О + 20 + 90° (на свету), 
НСЮ + 20° = НСЮ; (на свету), 
3HCIO = HCIO; + 2HCI (60— 80° С). 

2. HCIO (pa36.) + Н2О (хол.) ——? СЮ` + НзО*; pK = 7,55, 
2HCIO (насыщ.) <? СЬОф + Н?О (KOMH., в темноте). 
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3. HCIO + HCI (conn) = Cht +H,0. 

4. HClO + NaOH (pa36.) = МаСЮ + НО, 
НСЮ + NH; - Но (конц.) = NH.CIO +H20. 

5. НОО + 2HI = HCI +1, 4+ HO. 

6. НСЮ + НО) = НО + Onf + HCI. 

7. 4НСЮ + MnS = MnSO, + 4HCI. 


491. NaClO — ГИПОХЛОРИТ НАТРИЯ 


Белый, прн нагревании разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде 
(гидролиз по аннону). В горячем растворе разлагается. Очень сильный окисли- 
тель. Получение см. 28'°, 486°, 4927. 


М, = 74,44; 4= 1,097; tax = 24,5° С (кр); К, = 53,4, 129,969. 


I. 3NaClO = NaClO; + 2NaCl (30— 50° C), 
2NaClO = 2NaCl + О, (выше 70° С). 
NaClO . 5Н2О = МаСЮ + 5Н2О (KOMH., Bak., над конц. H2SO,). 


wh 


МаСЮ (разб.) + 4H20 (хол.) = [Na(H20),]* + CIO”, 
CIO’ + HO <== НСЮ + OH’; рк. = 6,45. 


4. ЗМаСЮ (разб., гор.) ——» NaC 103 + ZNaCl, 

2NaCiO (конц.) = 2МаС! + 01 (кип.). 
5. NaClO + 2НСЕ(конц.) = Ch T + NaCl + НО. 
6. SNaClO + 2NaOH + I, = SNaCl + 2ЧаЮз + НО. 


492. Ca(ClO),2 — ГИПОХЛОРИТ КАЛЬЦИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хороню растворяется в холодной воде 
(гидролиз по аниону). Из щелочных растворов кристаллизуется xCa(ClO): x 
x yCa(OH)2- zH2.O (белильная, или хлорная, известь). Реакционноактивный; 
полностью разлагается в горячей воде, кнслотах. Сильный окнслитель; реаги- 
рует с концентрнрованной хлороводородной кислотой. Поглощает СО) из 
воздуха. Полученне см. 112%. ". 


М, = 142,98; 4=235; К = 27,9°, 33,3. 


1. Ca(ClO), = CaCl, + O2 (180° C). 

2. Са(СЮ)» - ЗН2О = Ca(ClO)2 + ЗНО (до 50° C), 
2{Ca(ClO)2 - 3H20} = 2Ca(OH)2 + 2Ch, + О. + 4H20 (85—90° С). 

3. Са(СЮ)» (разб.) + 6Н2О (хол.) = [Ca(H20).}* +2СЮ (pH > 7, cm. 491°). 

4. ЗСа(СЮ); (конц., гор.) = 2CaCh + Ca(ClOs)2. 

§. Са(СЮ)хо + 4НА (конц.) = CaCl, + 2ChT + 2H,0. 

6. Ca(ClO), + H2SO, (конц., гор.) = CaSO. + 2НСИ + О.Т. 

7. Са(СЮ); + CO. + НО = СаСОз4 + 2HCIO (коми.), 


Са(СЮ); + NaxCO3 = СаСОз + 2МаСЮ. 


493. НСЮ› — ХЛОРИСТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в разбавленном растворе (бесцве- 
тен). Очень неустойчива. Нейтрализуется щелочами. Проявляет окислнтельно- 
восстановительные свойства. Получение см. 487°, 504?. 


М, = 68,46. 


4HCIO, ——> HCl + НСЮ; + 2СЮ; + НО (KOMH., на свету). 
5НСЮ) = 4СЮ) + НС! + 2НЮ (40° С). 
НСЮ) (разб.) + Н2О —? СЮ; + НзО*; рК, = 1,97. 

НОО, + ЗНС! (конц.) = 2СЬ1 + 2H,0, 

НС) + 4НЕ (коиц.) = НС! + 2154 + 2Н.О. 

НСЮ) + NaOH (pa36., хол.) = МаСЮ) + Но. 

НСЮ. + НСЮ = HCI + НСЮ:. 

5НСЮ + 3H2SO, (разб.) + 2КМпО. = SHCIO; + 2MnSO, + К25О + 3H20. 


eB wn 
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494. МаСО? — ХЛОРИТ НАТРИЯ 


Белый, при нагреванни разлагается. Растворяется в холодной воде, очень мало 
гидролизуется по аниоиу. Реагирует с горячей водой, сильными кислотами. 
Слабый восстановитель, сильный окислитель в кислотной среде. Получение см. 
487° 6819 4935. 


M, = 90,44; К, = 640, 122). 
1. 3NaClO, = 2NaCIO; + NaCl (180—200° С). 
2. NaClO;- 3H,O = NaClO; + 3H;0 (37,4° С). 


3. NaClO, (разб.) + 4Н2О (хол.) = [Na(H70).]’ + ClO; , 
ClO; + НЮ <? НСЮ) + OH; pKo = 12,03. 


4. МаСЮ) (конц.) = NaCl + О» (кип.). 
5. МаСЮ) + 4HCI (коиц.) = 2Clzt + NaCl + 2H,0. 

6. 4NaClO, + 2H2SO, (разб.) = 2Na2SO, + НС! + НС Юз + 2ClO2t + H20. 

7. 2NaClO2 + Ch = 2СЮ) + 2NaCl (100—120° С). 
8. NaClO2 + $ = NaCl + SO, (200—250° С). 
9. 


5МаСО) + 3H2SO, (разб.) + 2КМпОх = 5NaClO; + 2MnSO, + K2SO, + 3H20. 
495. НСЮз — ХЛОРНОВАТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в бесцветном растворе, максималь- 
ная массовая доля 40%, сильная кислота. При слабом нагревании разлагается. 
Нейтрализуется щелочами, гидратом аммиака. Сильный окислитель. Получе- 
ние см. 487°, 498*, 5057. 


М, = 84,46; 4= 1,11 (20%-й раствор); 1,28 (40%-й раствор). 
1. 6HCIO3 (конц.) = 4C1O2 + ChO7 + ЗН2О (40—60° С), 
3HCIO; (конц.) = НСЮ. + Cht + 2021 + Н2О {кип.). 


259 


2. НСЮ;: (разб.) + Н2О = СЮз+ НзО*. 
3. НОО: (конц.) + SHCI (конц.) = ЗСЬТ + 3H20 (кип.). 
4. НСЮ: (разб.) + 6HI (pa36.) = НС! + 3154 + 3H20, 
6НС!0; (конц.) + SHI (kon) = ЗСЫТ + 5Н1О; + 3H20. 
5. НСЮ; + NaOH (pa36.) = МаСЮ; + H20, 
НСЮ: + NH3- Н2О (pa36.) = МНС: + H20. 
НОЮ: (конц.) + HCIO2 = 2C1O2 + H20. 
НСО; + 6H° (Al) = НС! + 3H20. 
2HCIO; (конц.) + 1; = Ct + 2HIOs. 
НС: + 3SQ, + ЗН2О = HCl + 3H2SO,, 
HCIO3 + 3H2SO, (разб.) + 6FeSO, = 3Fe2(SO4)3 + HCI + 3H20. 
10. 2НСЮ: (конц.) + ЗС (графит) = 2HCI + 3COzT. 


OND 


496. LiClO3 — ХЛОРАТ ЛИТИЯ 


Белый, плавится без разложения. Обладает наибольшей растворимостью из 

всех неорганнческих солей. В растворе гидролизу не подвергается. Сильный 

окислитель при спекании. Разлагается в концентрированных кислотах. Полу- 
9 

чение см. 12°. 


М, = 90,39; 9=112;  т=129°С; К, = 313,50. 


I, 4LiCIOs = 3LiC10, + LiCl (270° C), 
2LiC1O3 = 2LiCl + 302 (400° С или 250° С, кат. MnO)). 
LiC1O3 . 0,5Н2О = СЮ: + 0,5H20 (90° С). 
LiClO3(pa36.) + 4Н2О = (НО) +СЮ; (pH 7). 


LiClOy.) + 6НС! (конц.) = LiCl + ЗСЬТ + 3H20. 
3LiClOag) + 3H2SOu (конц.) = 3LIHSO, + 2СЮ) + НСО: + H20. 


LiClO; + НО SPO, Hat (катод) + LiCIO, (anon). 
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497. KCIO3 — ХЛОРАТ КАЛИЯ 


Бертолетова соль. Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагрева- 
нии разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). Кристаллогид- 
ратов не образует. Разлагается концентрированными кислотами. Сильный 
окислитель при спекании. Получение см. 49°, 57°, 4985. 


М, = 122,55; 4= 2,32; tm =357°C: ky = 7,3, 37,680. 


1. 4KCIO; = 3KCIO, + KCI (400° C), 
2К СЮ: = КС! + 302 (150— 300° С, кат. МпО)). 

2. КС!О: (pa36.) + 6H20 = [K(H20)6]” + СЮ; (pH 7). 

3. KClOsq) + 6HCI (konu.) = КС! + ЗСЬТ + 3H20. 

4. ЗКСЮОчь + 2H2SO, (конц.) = 2KHSO, + 2ClOz fT + KCIO, + НХ. 

5. 2KCIO3 + E, = 2КЕО: + Cht (Е = Br, I; в гор. разб. HNO3). 

6. 2KCIO; + 3S = 2KCI + 350) (выше 130° С), 


Е: 


10К СЮ; + 12Р (красн.) = 10КС1 + ЗР.Ою (выше 250° С). 
7. 2KCIO; (насыщ.) + H2SO, (конц.) + SO2 = 2КН$О. + 2СЮ-1. 


8 KCIO;+H,0 — ТР, Hit (катод) + КСЮ.: (анод). 
498. Ba(ClO3)2 — ХЛОРАТ БАРИЯ 


Белый. При иагреваиии кристаллогидрат плавится и разлагается. Хорошо 
растворяется в воде (гидролиза иет), концеитрированной азотной кислоте. 
Окислитель: реагирует с коицентрированной хлороводородной кислотой. По- 
лучеиие см. 133'2, 137°. 


М, = 304,23; —4= 3,18 (кр.); — tua(kp.) = 414° С (разл.); 
ks = 33,81, 84,848, 


1. Ba(CIO3)2- Н2О = Ba(C1O3)2 + НО (120° С, вак.), 
4{Ba(ClOs)2 - Н2О} = ЗВа(СЮл); + BaCl, + 4H20 (до 250° С), 
Ba(CIO3)2 - HO = BaClz + 302 + НО (выше 414° С). 
Ва(С!Юз)› + 8Н2О = [Ba(H20),]"* + 2С10; (pH 7). 


Ba(Cl03)2 + 12HCI (конц.) = BaCl, + 6С15Т + 6H20. 
Ва(С!Ю:з); + H2SO, (разб.) = BaSOud + 2НСЮ:. 
Ва(СЮз)› + 2KIO3 = Ва(1Оз)24 + 2КСЮз. 


wt Yd 


499. НСЮ. — ХЛОРНАЯ КИСЛОТА 


Бесцветная гигроскопнчиая легкоподвижная жидкость. Разлагается при уме- 
ренном нагревании или при стоянии, чувствительна к примесям. Неограничен- 
ио смешивается с водой, сильная кислота. Коицентрированные растворы мас- 
лообразны. Перегоияется в вакууме (72%-й раствор, {кип = 111° С). Гидрат 
НСО. - Н2О обладает иоиным строеиием (НзО*)(СЮ)). Нейтрализуется щело- 
чами. Слабый окислитель в разбавленном, сильный окислитель в концентри- 
рованном растворе при иагревании. Получение см. 4897, 495', 5013. 


М, = 100,46; 4= 1,6649. 1, =-101°С: ри = +120,5° С. 


3HCIO, (безводн.) ——> ClO7 + НСЮ; - НО + (0—20° С). 
НОЮ: . H20q = НСЮ. (безвод.) + H20 (выше 50° С). 
HCIO, (разб.) + Н2О = C10, + НзО* | 
HC10.(pa36.) + NaOH (разб.) = NaClo, + Н2О. 

НСЮ: (конц., хол.) + KOH (насыш.) = КС!044 + Н2О, 

HCIO, (разб.) + NH3 - H20 (разб.) = NH4C1O, + H20. 

5. 4HCIO, + 2F2 = 4СЮзЕ Т + 021 + 2H,0, 

2НОЮ. (конц.) + 4Н2О + 1. = 2НЯ О + СЁ Т. 

НСЮ, (конц.) + MCI (конц.) = MCIO, $ + НС! (M = K, Rb, Cs). 
HCIO, (pa36.) + 8ТКН2О) СВ = 9HCI + 8ПКН2О) (ОН); СЬ + 4H20. 


ьь- 


a 
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8. 2НСЮ: (безводн.) + HNO; (безводн.) =(NO;)CIO,+ НСЮх . Но} | 
KOMH.). 
9. 4HClO, Gespoan.) + РО =2CL0; + 4HPO; (-25° С. в aruoctepe Os), 
НСЮ. (безводн.) + HsPO qe? P(OH); + СЮ,. 
10. 4HCIO, (безводн.) + 7С (графит) = 7CO2t + 2СЬТ + 2H20. 
11. НСЮх безводн.) + HFq = СЮЗЕТ + H20. 
12. НСО (безводн.) + H2SO, (безводн.) <— СЮ; + Н,$0:. 


500. LiClO, — ПЕРХЛОРАТ ЛИТИЯ 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагреванин разлагается. 
Хорошо растворяется в воде, гидролиза нет. Сильный окислнтель прн спека- 
HHH. Полученне см. 496" 5. 


М, = 106,39; d= 2,428; tan = 236,1° С; к, = 56,12, 123,08%. 


1. LiClO4 = LiCl + 20, (400—500° С). 
2. LiClO, - ЗН = LiClO, +3НЮ (90—150° С). 
3. LiClO. (pa36.) + 4НО = (НОМ + С10; (pH 7). 
4. 1СЮ + 4Zn = LiCl + 4710 (450° C). 


501. КСЮ. — ПЕРХЛОРАТ КАЛИЯ 


Белый, прн нагревании плавится и разлагается. Умеренно растворяется в 
холодной воде (в отличие от NaClO,), гидролиза нет. Крнсталлогндратов не 
образует. Сильный окислитель при спекании. Получение см. 50°, 57°, 497" °, 
499”. 


М, = 138,55; d= 2,524; thn = 525° С; ke = 1,68, 13,4, 


1. КСЮ. =Ка + 20) (550— 620° С). 
2. КСЮ. (разб.) + 6H2O = [K(H20)]* + СЮ; (pH 7). 
3. 2КСЮ. + Н}50. (конц.) = K2SO4 + 2HCIO,t (160° C, вак.). 
4. ЗКСЮ. + 8Al = ЗКС! + 4AL03 (600—700° C). 
5. KC1O«p + 8{Ti(H20)sJCls = KCI + 8HCI + 8[Ti(H20)4 (OH)ICh: + 4H0, 
КСЮчь + 8TICIs = KCl + 6TICl, + 2ТЮ, (400— 450° C). 


502. Mg(CiO4)2 — ПЕРХЛОРАТ МАГНИЯ 


Белый, очень гигроскопнчный, оказывает осушающее действие (ангидрон). 
Плавится без разложения, при дальнейшем нагреваннн разлагается. Хорошо 
растворяется в воде, очень слабо гндролизуется по катнону. Реагнрует со 
щелочами, жндким аммиаком. Получение см. 104’. 


М. = 223,20; 4=2,21; tna = 246° С; ks =99,20%,109,2%. 
1. 4Mg(ClO,), = 2MgO + 2MgCh + 2СЬ + 150. (382—-500° С). 
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2. М(СЮд)» - 6H20 = Mg(ClO,): +6НЮ (до 100° С, вак.), 
2{Mg(Cl0,)2 - 6Н2О} = 2МОН), + 2СЬ + 702+ 10H20 — (180— 190° С). 
3. Mg(ClOs)2 (разб.) + 6НЮ = [МЕНЮ + 2C10; ; 
МНО" + HO [Mg(H20)(OH)]" + H30*; pK. = 11,42. 
4. Ме(СЮ4) + 2NaOH (pa36.) = Mg(OH)2t + 2МаСЮ.. 


5. Mg(ClOg2 + Ba(ClO.)2 + 6NaOH (насыщ.) = Bao{Mg(OH)s] $ + 6NaClO. 
(кип.). 


503. CIF — МОНОФТОРИД ХЛОРА 


Бесцветный газ, при комнатной температуре разлагается. Реакционноспособ- 
ный; реагирует с водой, щелочами, фторидами металлов и неметаллов, диок- 
сидом кремния. Получение см. 483°, 504°. 


М, = 54,45; da = 1,6: (и = -155,6° С; teun = -100,1° С. 


1. 3CIF = CIF; + Ch (комн.). 
2. CIF + H20 (хол.) = НЕ + НСЮ, 
ACIF + 2H20 (rop.) = 4НЕ + 2Ci,t + O; Tf. 
3. CIF + 2NaOH (pa36., хол.) = NaF + NaClO + H20. 
4. CIF + F,= CIF; (200° C). 
5. 2CIF + ClO2F = CIOF; + CLO (0° C). 
6. 4CIF + SiO, = SiF, + 2Cl, + O2 (комн.). 
7. 2CIFag + EFs = (CLF EF] (E = As, Sb), 
CIF + MF = МАЕ} (175° C, p; M = K, Rb, Cs). 


8. 3CIFu) => ChF* точнее, CI(CIF)*] + [CIF]. 
504. CIF; —ТРИФТОРИД ХЛОРА 


Бесцветный газ, зелеиовато-желтая жидкость (димер Cl.Fs). Неограниченно 
смешивается с жидким НЕ. Реакционноспособный, энергично разлагается 
водой, реагирует со щелочамн, дноксидом кремния, оксидамн металлов, фто- 
ридами металлов и неметаллов. Получение см. 483°, 503" “. 


М, = 184,89; dex) = 1,8669; tae = -76,31° С; trun = +11,76° С. 


1. 2 Е, =СЬ + ЗЕ, (выше 300° С). 
2. CIF; + 2H20 (хол.) = ЗНЕ + НСЮ,, 
ЗА Ез + 6Н2О (rop.) = 9HF + НС! + 2HCIO;. 
3. ЗСЕз + 12МаОН (pa36.) = 9NaF + МаС + 2МаСЮ: + 6 НО. 
4. CIF; + F,= ЦЕ; (350° C, P), 
CIF; + Cl, = 3CIF (180° C, p). 
5. ЖЕ: + ОР. = CIOF; + СЕ; {комн.), 
6CIF; + 2МаС О: = 3CIO.F + 2NaCl + 3CIFs (комн.). 
6. 4СЕз + 350) = 3SiF, + 2СЬ + 302 (комн.). 
7. 4CIF; + 6NiO = 6NiF2 + 2Cl, + 302 (100° C), 
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2С1Ез + 3Ag = 3AgF2 + Ch (120° C, p). 
8. ClFsq) + MF = MICIF,] (M = K*, Rb‘, Cs*, МО*). 
CIF se) + EFs = (ЧЕЗ[ЕЕЧ (E = P, As, Sb, Bi). 


9. 2CIFsqy = СЬЕуж <2 СЕ; + (CIF. 


505. CIFs — ПЕНТАФТОРИД ХЛОРА 


Бесцветный газ. Устойчив при комнатной температуре, при умеренном нагре- 

вании разлагается. Энергично гидролизуется водой; реагирует со шелочами, 

диоксидом кремния, фторндами металлов н неметаллов. Полученне см. 483°, 
4, 5 

504 '°. 


My = 130,44; 4 = 1.9379; (ил = -103° С; Би = 14 С. 


2CIFs = Cl, + 5Е, (выше 250° С). 
CIFs + ЗН2О = SHF + HCIO3. 

CIFs + 6МаОН (разб.) = SNaF + МаСЮ:; + 3H20. 

4CIFs + 5510. = SSIF4 + 2С1, + 50) (KOMH.). 
2CIFs + 2PtFs = (CIF; )[PtF, } + (CIF; )[PtF, |. 

CIFs + KrF. + AsFs = (CIF,)[AsFe] + Kr. 


2CIF say <—— CIF; + (CIF... 


миррь- 


506. ChN — НИТРИД ТРИХЛОРА 


Желтая жидкость, кипит без разложения, при дальнейшем нагревании разлага- 
ется со взрывом. Растворяется в органических растворителях. Медленно реа- 
гирует с водой, быстро — со щелочами. Получение см. 4835. 


М, = 120,37; а= 1.65309. 1 =-27 С; п = +71 С. 


1. 2ChN = М) + ЗС (90° С). 
2. СЬМ + 4H2O (хол.) = NH; - НО + 3HCIO, 

4СЬМ + 6H2O (гор.) = 4МНу\ + 6СЬ + 30-1. 
3. 2СЬМ + 6NaOH (pa36., хол.) + 2Н.О = 2(NH3 . Н2О) + 6NaCl0, 

2СЬМ + 6МаОН (pa36., гор.) = 2МН:з1 + 6NaCl + 30,7. 


БРОМ 


507. Br2 — ДИБРОМ 


Галоген. Темно-красная тяжелая жидкость, красно-коричневый газ. В жндком 
состоянин плохо растворяет воду. При насыщенин охлажденной воды образу- 
ется твердый клатрат. При обычных условнях умеренно растворяется в воде и 
в небольшой степени подвергается дисмутации («бромная вода»); в прнсутст- 
вии бромндов и хлоридов щелочных металлов растворимость повышается, в 
присутствии сульфатов — понижается. Неограниченно смешивается с сероуг- 
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леродом, тетрахлоридом углерода. Реагирует co щелочами. Сильный окисли- 
тель. Образует соединения с другими галогенами. Получение см. 37“°, 58* 4, 
508**?, 510°, 5112.4, 51234. 


М, = 159,808; 4щ= 3,1209; и = -7,25° С; 
tean = +59,82° С; к, = 3,580, 3,45%. 


6Br2 - 46 НОУ => 6Br, (насыщ.) + 46 Н.О (0—6°С). 
Brgy + яПН2О <—? Br - nH2O0g); Кс = 0,21 (20—40° С), 
Br2-2H,Og@ <— HBr + HBrO + (1 — НО; pK, = 8,14. 
2Вгхр) + 2Н2О = 4HBr + O,1 {на свету или кип.). 
Br2 + 2МаОН (разб.) = МаВг + МаВгО + НО (0—S° С), 
3Br2 + 6NaOH (конц.) = SNaBr + NaBrO; + ЗН.О (50—80° С), 
3Br2 + 3Na2CO3 (konu., гор.) = SNaBr + NaBrO3 + 3CO,T. 
3Br2 + 8(NH3 - H20)[pa36.] = 6NH.Br + Nt + 8H2O (40—50° С), 
3Br, + 1ONH3o9 = BrsN - бМНЗ + 3NHBr (-75° C). 
Br, + H, = 2HBr (350° С, кат. Pt). 
Br, + Е, = 2BrF (до 0° C), 
Br2 + 3F2 = 2BrF3 (~40° С, в жидк. CCI3F), 
Br2 + 5F2 = 2BrFs (200° C). 
Br2 + Cl, = 2BrCl (0° C), 
Br2 + 5СЬ + 6H20 (rop.) = 2HBrO; + 10HCI. 
Br2 + I, = 21Br (45° С, в атмосфере М)). 
. 3Br2 + 2P (красн.) + 6H2O = 2H,(PHOs) + 6HBr (100—150° С), 


3Br2 + S + 4Н2О = H2SO, + 6HBr. 


. Brag) + H2S (насыщ.) = 2HBr + Sd. 
. Вг; + 2Nal = 2NaBr + 15+. 
. 4Br. + 4Н.О + BaS = ВаЗО4+ + 8HBr, 


Вг; + SO, + 2Н.О = 2HBr + H2SO«. 


. 2Br, + НО + HgO = 2HBrO + HgBr2) (0—S° C), 


3Br, + SAgBrO; + ЗН.О = SAgBrt + 6HBrOs. 


. Br, + Na2SO3 + 2NaOH = 2NaBr + Na2SO, + НО, 


4Br, + Na2SO3S + 10МаОН = 2Na2S0O, + 8NaBr + 5H20. 


. Br, + H,0 + КМО, = 2HBr + KNOs. 
. Bry + СЫ + 2CsCl (конц.) = 2С$[ВгСЫ]. 


. Bro + CsBr (конц.) = С$[Вг(Вг)). 

. Bro + 403 = Вг›О44 (желт.} + 4051 (50° С, в жндк. CCIsF), 
Br,0, ——— Br,O, ВгзОз? (бел.), Br2, O2 (-40° С, вак.), 
Br,O, ——— Br.03 (желт.), Br2, O2 (~4° С, вак.). 

. 7Вг» + BrFs + SEFs =5(Вг; [ЕЕ] (кор.) [-196° С; Е = As, Sb]. 

. Bray <—> 2Br? (выше 1200° С). 
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508. НВг — БРОМОВОДОРОД 


Бесцветный термически устойчивый газ. Хороню растворяется в воде, сильная 
кислота, 48—55%-й раствор называют концентрированной бромоводородной 
кислотой. Растворяется в этаноле (слабый электролит). Реагирует с концентри- 
роваиной серной кислотой, щелочами, металлами, хлором. Медленно окисля- 
ется в кислороде. Проявляет окислительно-восстаиовительные свойства. Полу- 
чение см. 351', 3527, 50711 9 


М; = 80,91; °р= 3,6445 г/л (и.у.); tag = ~86,91° С; 
(тп = -66,77° С; = 198,20, 1300, 


1. 2HBr —>? H+ Br, (выше 1000° С). 
2. HBr - НЮ = HBr + НО (выше —29° С). 
3. HBr (pa36.) + Н2О = Br + H30*. 
4. 2HBr (konu.) + Н2ЗО. (конц.) = Br2 + SO. + 2H20. 
5. HBr (pa36.) + NaOH (pa36.) = NaBr + НО, 

HBr + NH; - НХ (pa36.) = NH4Br + H20. 
6. 2HBr (pa36.) + Mg = MgBr2 + HDT. 


4HBr (конц.) +O, —— > 2Br, + НО. 

2HBr + Cl, = 2HCI + Bro, 

SHBr (коиц.) + HBrO; = 3Br2 + ЗН. 

9. 4НВг(конц.) + MnO, = MnBr2 + Br. + 2H20, 

2HBr (конц.) + НО, (конц.) = Br, + 2H20, 

14НВг (конц.) + K2Cr2On = 2CrBr3 + 3Br2 + 7Н2О + 2КВг {60—80° С). 


509. НВгО — БРОМНОВАТИСТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в растворе, максимальная массовая 
доля 30% (желтый раствор), слабая кислота. Перегоняется в вакууме. Подвер- 
гается дисмутации. Нейтрализуется щелочами. Сильный окислитель. Получе- 
нне см, 507” '* 5157. 


М, = 96,91. 
1. SHBrO —+—> HBrO; + 2Br, + НО (комн.). 
2. HBrO —— HBr+0° (на свету или выше 30° С), 
2HBrO <— НО + 2Br° + 0° (ua свету; кат. Pt, Fe), 
HBrO + 20° <> HBrO; (на свету). 
3HBrO = HBrO; + 2HBr (60—80° C). 


НВГО (разб.) + H2O ‹—? ВгО` + H;0*: pK, = 8,69. 
HBrO + NaOH (pa36.) = NaBrO + H,0. 

HBrO (конц.) + HBr (конц.) = Br; + НЮ, 

HBrO (xonu.) + 2HI (конц.) = HBr + 15$ + HO. 

7. HBrO + НЮ) = H,0 + 0.1 + HBr. 


Dn p w 


510. HBrO; — БРОМНОВАТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в бесцветном растворе, макси- 
мальная масс. доля 50%, сильная кислота. Нейтрализуется щелочами, гидра- 
том аммиака. Снльный окнслитель; реагнрует с диоксндом серы, атомным 
водородом, серой, углеродом, иодом, бромо- и иодоводородом. Получение см. 
507%. '*, 5172. 
M, = 128,91. 

1. 4НВГО: = 2Br, + 50) + 2Н.О (кнп.). 
2. НВГОз (разб.) + Н2О = BrO; + H;0". 
3. HBrO; + NaOH (разб.) = NaBrO; + H,O, 

HBrO; + МН: . Н.О (pa36.) = NH4BrO; + H,0. 
4. НВГО: (конц.) + SHBr (конц.) = 3Br2 + 3H20. 
5. НВгГОз (разб.) + 6HI (разб.) = HBr + 3154 + ЗН. 
6. 2HBrOs (конц.) + I, = Br2 + 2HIO;, 

6HBrO3 (конц.) + SHI (конц.) = 3Br2 + SHIO3 + 3H20. 
7. HBrO; + 6H°(Al) = HBr + 3H20. 
8. HBrO; + 350, + ЗНОО = HBr + 3H2SOu,, 

2HBrO; + H,0 + $ = HBr + H2SO.4 (кнп.), 

2НВгГО: (конц.) + 3C (графит) = 2HBr + 3СО.1. 
9. HBrO; + Н2О + XeF, = НВгО, + 2HF + Xef. 


511. NaBrO; — БРОМАТ НАТРИЯ 


Белый, плавится с разложеннем. Хорбшо растворяется в воде (гидролиза нет). 
Кристаллогидратов не образует. Растворяется в жндком аммиаке. Окислитсль, 
слабый восстановнтель. Не реагирует с озоном, пероксодисульфатом натрия. 
Полученне см. 28", 37°, 507*. 


М, = 150,89; d= 3,339; tan = 384° С (разл.); К, = 36,40%, 75,78%. 


1. 2МаВгОз = 2NaBr + 30, (выше 384° С). 
2. NaBrOs + 4Н2О = (Na(H20),]” + BrO; (pH 7). 
3. МаВГОз + 3H2SOs, (разб.) + SNaBr = 3Br2 + 3Na2SO4 + 3H20. 

4. 2NaBrOsgy + 1. (суспензия) = 2NalO3; + Bro. 

5. 2МаВГО: + ЗС (графит) = 2NaBr + 3CO2 (450--- 550° C). 
6. NaBrO; + 2NH; = NaBr + М; + 3H20 (350—400° С). 
7. 


МаВгОз + Е) = 2МаОН (разб.) = МаВгО. + 2NaF + H20, 
МаВгОчр) + НзО* (катионит) = HBrO, + Ма* (катионит) + Н2О. 
8. NaBrO; + НХ + Хер, = МаВгО. + Xet + 2HF. 

9. NaBrO; + НО eee Hot (катод) + МаВгО. (анод). 

312. KBrO; — БРОМАТ КАЛИЯ 


Белый, плавнтся с разложеннем. Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). 
Кристаллогидратов не образует. Растворяется в жидком аммиаке. Окнслитель, 
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очень слабый восстановнтель. Не реагирует с озоном, пероксодисульфатом 
калия. Полученне см. 49°, 585, 4975, 514'. 


М, = 167,00; d= 3,27; {= 434°C (разл.); ks = 6,87, 34,280. 


1. 2ЖВгО; = 2KBr + 30, (выше 434° С). 

2. KBrO; + 6H,O = [K(H20).]* + BrO; (pH 7). 

3. KBrO3 + 3H2SO, (pa36.) + SKBr = 3Br2 + 3K2SO, + 3H20. 

4. 2K BrOsgq + Г. (суспензия) = 2KIO3 + Bro. 

5. 2КВГО: + 3C (графит) = 2K Br + 3СО, (400—500° С), 
KBrO; + 2МН: = KBr + М) + ЗН.О (450° С). 


6. KBrO; + Р;) + 2KOH (pa36.) = KBrO, + 2KF + Н.О. 
KBrO; + Н.О + XeF, = KBrO, + Xe + 2HF. 

7, 2КВгОз + ВаСЬ = Ba(BrOs)p) + 2KCl, 
KBrO; + Agno; = AgBrO31 + КМО:. 


электролиз 


8 КВгГО; + НО —— —+ Hp? (катод) + КВГО. (анод). 
513. HBrO, — БРОМНАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в бесиветном растворе, максималь- 
ная массовая доля 83%, устойчива в растворе прн массовой доле менее 55%. 
Почти не перегоняется в вакууме. Снльная кнслота. Нейтрализуется щелочамн, 
пиратом аммиака. Медленно реагнрует как окислитель. Получение см. 510°, 


M, = 144,91. 
2НВгО. (конц.) ——> 2HBrO; + О. (KOMH.). 
HBrO, - 2Н.О} —— HBrO, (konu.) + 2НО (на холоду). 


НВгО. (разб.) + H,O = ВгОх + НзО*. 
НВгО. + NaOH (разб.) = NaBrO, + H20, 
HBrO, + NH3 . Н2О (разб.) = NH4BrO3 + H,0. 


5. ЭНВгО: (конц.) + 4НО +В ——2НЯО% + Bro. 


ae n> 


514. KBrO, — ПЕРБРОМАТ КАЛИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Умеренно растворяется в воде (гидролиза 
нет). Не разлагается сильными кислотами, щелочами. Медленно реагирующий 
окислитель. Получение см. 512%. 


М, = 183,00; К, = 4,409, 
1. 2КВгО. = 2КВГО: + O2 (до 275° С), 
KBrO, = KBr + 20, (выше 390° С). 
2. КВГО. (разб.) + 6Н2О = [К(Н.О) |" + BrO; (pH 7). 


3. 2КВгО. (насыщ.) + 1. (суспензия) — > 2KIO, + Bra, 


КВГО‹ (насыщ.) + HI (конц.) —— KIO, + HBr. 
4. KBrO«p) + H30* (катионит) = HBrO, + K* (катионит) + H20. 


515. ВЕ — МОНОФТОРИД БРОМА 
Красная жидкость, прн кипенин разлагается. Реакцнониоспособный; реагнрует 
с водой, шелочамн, дноксидом кремння. Получение см. 507’. 

М, = 98,90; = -33° С; —&т= +20° С (разл.). 
3BrF = BrF3 + Br2 {выше 20° С). 
ВгЕ + НО (хол.) = НЕ + HBrO, 3HBrO ‹—> 2HBr + HBrOs. 


ВгЕ + 2Н2О (rop.) = 4HF + 2Br, + ОХ. 

ВгЕ + 2NaOH (pa36., хол.) = NaF + NaBrO + НО, 

ЗВгЕ + 6NaOH (разб., гор.) = 3NaF + 2NaBr + NaBrO3 + ЗН. 

5. 4BrF + SiO, = SiF, + 2Br, + O2 (комн.). 


awn 


516. ВгЕз3 — ТРИФТОРИД БРОМА 


Светло-желтая (в толстом слое — красная) жидкость. Хорошо растворяется в 
жидком НЕ. Реакционноактивный; энергично разлагается водой, реагирует со 
щелочами, металлами, оксидамн и фторидами металлов н неметаллов. Окисли- 
тель. Неводный растворитель. Полученне см. 507’, 515'. 

М, = 136,90; 4= 2,8439; 12 8,8° С; ви = 125,15° С. 


3BrF3 + 6Н2О = 9HF + HBr + 2HBrO3. 


1. 

2. 3BrF; + 12МаОН (разб.) = 9NaF + NaBr + 2МаВГгО: + 6H,0. 

3. ВгЕз+Е; = BrFs (200° С). 
4. BrF3 + 3510; = 3SiF, + 2Br, + 30, (комн.). 
5. ВГЕзж) + MF = М(ВгЕ4 (M = K, Rb, Cs, Ag). 
6. BrF ye) + CIF; =(CIF;)[BrF.}. 

7. 4BrF3 + 2Au = 2(Au")[BrF,] + Br. (40° C). 
8. BrF sx) + EFs =(BrF3)[EFo] (E = P, As, Sb, Bi). 
9. 2BrFy) = (BrF,)*[BrF alg) <— 2ВгЕз» <— BrF; + [ВгЕ4Т. 


517. BrFs — ПЕНТАФТОРИД БРОМА 


Бесцветная жидкость, кнпит без разложения, прн сильном нагревании разлага- 
ется. Хорошо растворяется в жидком HF. Реакцнонноспособный; энергично 
гидролизуется водой, реагнрует со шелочами, диоксидом кремння, фторидамн 
металлов и неметаллов. Получение см. 507', 5163. 


М, = 174,89; 4= 2,57%; 1 = -60,5° С; ви = +40,76° С. 


1. 2BrFs = Br, + 5F; (выше 460° С). 
2. BrFs + 2Н.О = BrO.F + 4НЕ (0°С), 
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BrF; + ЗН = SHF + НВгОз (KOMH.). 


3. BrFs + бМаОН (pa36.) = SNaF + NaBrO; + 3H.0. 

4. 4BrFs + 5SiO2 = SSiF4 + 2Br2. + 50, (комн.). 
5. BrFsq) + МЕ = МВгЕ $] (M = K, Rb, Cs). 
6. BrFsay + EFs =(BrFj)[EFo] (E = As, Sb). 
7. BrFs + (KrF*)[AsF.] =(BrF)[AsFo] + Kr (50—100° C). 
8. 2ВгРую <— BrFj + [ВгЕ $]. 


518. ВгС1 — МОНОХЛОРИД БРОМА 


Желтый газ, очень неустойчивый выше температуры кипения (степень распада 
на СЬ и Br, прн 20° С составляет =40%). Более устойчив в холодиых растворах 
хлоридов тяжелых щелочных металлов (за счет частичного комплексообразо- 
вания). Реакционноактивный; разлагается водой, реагирует со щелочами. По- 
лучение см. 507*. 


М, = 115,36; шт =-54° С; Шви = +5,5° С (разл.). 


1. 2BrClyy => Brigg + Choy (выше 5,5° С). 
2. ВгС! + НО = НА + НВгО, 3HBrO ——~ 2HBr + HBrOs. 

3. 3BrCl + 6NaOH (разб.) = 3NaCl + 2МаВг + NaBrO; + 3H20. 

4. BrCl+ МС: — М[ВгСЫ] (M = K, Cs). 
ИОД. ACTAT 


519.  — ДИИОД 


Галоген. Фиолетово-черный с металлическим блеском, летучий. Плохо раство- 
ряется в воде, в ннчтожно малой степени (по сравнению с Cl, и Br2) подверга- 
ется дисмутации. Хорошо растворяется в органических растворителях (с фно- 
летовым или коричневым окрашиванием), в водиых растворах иодидов метал- 
лов (за счет комплексообразования, «иодиая вода»), жидком SO2. Слабый 
восстановитель и окислнтель; реагирует с концентрированными серной и азот- 
ной кислотамн, «царской водкой», металлами, неметаллами, щелочамн, серо- 
водо родной водой. азует соединения с другими галогенами. Получение см. 
8, 597—479 в 8, 524*, 5255, 560°. 
My = 253,808; 4= 4,93; tin = 113,5°C; 


tenn = 184,35° С; К, = 0,029, 0,22 . 
1. ly) + HO <= HI + HIO; pK, = 15,59, 
I, + HIO = I, - НЮ (или I, - IOH)@). 


2. 31. + 10НМО; (разб.) = 6HIOs + |ONOT + 2H,0 (кип.), 
Iz + 1ОНМО; (конц. гор.) = 2HIO; + 10МО;\ + 4Н2О. 
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IAW 


ЗВ + 2НМО; (конц.) + GHCI (конц.) = 611 + 2INOT + 4H2O — (60 80° C). 
1; + JNaOH (разб.) = Nal + МаЮ + НО (0° С), 
3NalO@ = 2Nal + МаЮз (комн.). 
312 + 6NaOH (rop.) = 5Ма! + NalO; + ЗН. 
ЗВ + 4(NH3 - НО) = Nd + ЗМНА + 4H20. 


I, + Hz = 2HI (500° С, кат. Pt). 
1; (суспензия) + ЗЕ. = 21F34 (-45° С, в жидк. ССЬЕ), 
1, + SF, = 18; (KOMH.), 
Г. (суспензия) + IF; = 31FL (40° С, в жидк. ССЬР). 
1, + E, = ИЕ (коми., Е = Cl; 45° C, E = Br), 
I, + 3Ch, = БСВ (-78° С). 
. 5+ SE. + 6H20 (гор.) = 2HIO; + 10НЕ (E = Cl, Br). 
. 26 +90) = 1103); + 902 (50—60° С), 
I, + 503 + НО = 2НЮ; + 50, (комн.). 
. 55 + 2P красн.) + 8Н2О = 2H3PO, + 101 (150—200° С). 
. 6+ 2Na = 2Nal (выше 100° С), 
ЗВ + 2Al = 2All; (комн., кат. НО). 


. 6+ К (коиц.} = Кр. 
. 2+ 2HEO; = 2HIO; + Е, (E = Cl, Br), 


Ь + 2HEO, (коиц.) + 4H20 = 2НЯО% + Е.. 


. 7 + 5СЬОжь = T1205 + 5СЬ. 
. 21, (суспензия) + НХ + HgO = 2HIO + НЕБУ (0- --2° С). 
. 6+ 7KrF2 = ЛЕ, + 7Кг (комн.), 


1, + SNaClO + 2МаОН = SNaCl + 2МаЮ: + H20, 
I, + 5H2O2 (конц., гор.) = 2НЮ; + 4Н.2О. 


. ь (суспеизия) + Н25$ (иасыш.) = 2HI + $$, 


Iz + SO, + 2H2O = 2HI + H2SO,, 
In + 2Na2SO38qy = 2ZNal + Ма254Оь. 


‚ 1, + H(PH20,) + НХ = H,(PHOs) + 2HI. 


. В+ 3F, + 2MF = 2МИЕ4 (M = K, Rb, Cs). 
. В+ Ch + 2MCI (konu.) = 2M[ICI} (кнп., M = K, Rb, Cs), 
I, + Brz + 2MBr (конц.) = 2M[IBr2} (M = K, Cs). 
. Qh + 31.05 + 10H,SO, (конц.) = 100O0*)HSO, (желт.)$ + 5H,O. 
. Shay = В+ IM, 
le <= 2° (выше 900° С). 


520. НЕ — ИОДОВОДОРОД 


Бесцветный газ, при умеренном нагреванин частично разлагается. Хорошо 
растворяется в воде, сильная кислота; 57—70%-й раствор называют концент- 
рированиой иодоводородной кнслотой. Растворяется в холодном этаноле (сла- 
бый электролит). В растворе окисляется иа воздухе (для стабилизации добав- 
ляют красный фосфор). Реагирует с концентрированной серной кислотой, 
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щелочами. Переводит в раствор серебро и ртуть. Типичный восстановитель (за 
счет Г). Получение см. 353”, 51972", 


М, = 127,91; р= 5,7891 г/л (н.у.); {т = -50,9° С; 
кип = -35,4° С; k, = 2340, 
1. 2HI Cm Н.+Ь (выше 200° С). 
2. HI- 4НОв) = Но + 4H20 {выше —37° С). 
3. HI (pa36.) + Н2О =Г + Н:О*. 
4. 14Н1(конц.) + 2Н2$ 04 (коиц.) = 71, + H2S + $4 + 8H20. 
5. HI (pa36.) + NaOH (pa36.) = Nal + H20. 
6. 6HIg) + О: (воздух) <— 2H[I(I)a] + 2Н2О (KOMH., в темноте), 
4НТо) + Оз (воздух) = 2154 + 2Н2О (на свету, кат. Cu). 
7. 2Ни+$=Ь + HS (500° С). 
8. 4HI (конц.) + 2Ag = 2H[Agh] + Hot, 4НГ (конц.) + Hg = НН] + НХ. 
9. 2НЕ+ Ch (фазб.) = 6 + 2HCI (комн.), 
HI + ЗСЬ (насыщ.) + ЗН2О (гор.) = НО: + 6 НС]. 
10. 2HI + НЕО = НЕ+ 154 + НО (E = Cl, Br). 
11. 6HE (pa36.) + НЕО: (разб.) = HE + 312+ + 3H20 (E = Cl, Br), 
5HI (конц.) + 6 НЕО: (конц.) = SHIO3; + ЗЕ) + 3H20. 
12. SHI (конц.) + HIO3 = 3154 + ЗН2О (комн.). 


13. 2HI + МО) = Ind + МОТ + НО. 

14. 2HI (фазб.) + Fe2(SO4)3 = 2FeSO, + Ind + Н2$04, 
14 НТ (конц.) + К›Сг2Ожа = 2Crly + 6$ + 7Н2О + 2КП(Рл, 
4HI (конц.) + MnO2 = Мп + bby + 2Н;.О. 


521. 1205 — ПЕНТАОКСИД ДИИОДА 


Белый, темнеет на свету из-за частичного разложения, очень гигроскопичный. 
Наиболее устойчивый из оксидов всех галогенов. Растворяется в жидком НР. 
Проявляет кислотные свойства; реагирует с водой (образует сильнокислотный 
раствор), щелочами. Легко фторируется, количественно восстанавливается 
монооксидом углерода. Получение см. 51916, 523', 5305. 


М, = 333,80; 4= 4,799; tay = 300° С (разл.); К, = 253,4°, 360,889. 


1. 21,05 = 212 + 50, (300—500° С). 

2. 1,05 + НзО= 2Н|!О:. 

3. БО; + 2H2SO, (безводн.) = 2 (10;)HSO, + Н.О. 

4. 1,05 + 2NaOH (pa36.) = 2NaIO3 + H20. 

5. 21,05 + 2F, = 4102F + О) (0° С, в жидк. HF), 
21505 + 2F2 = 4102.F + O2 (110° С; примеси 1Е5, IOF3). 

6. 105+ 5СО = 5CO2 + I2 (комн.). 

7.1.05 + 10HCI (конц.) + 2КС = 2КИСЫ] + 2Cht + 5Н.О. 
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522. НО — ИОДНОВАТИСТАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в разбавленном растворе, окрашен- 
ном в зеленоватый цвет; раствор стабилизируется иодом. Очень неустойчива. 
Проявляет амфотерные свойства как слабая кислота HIO и слабое основание 
ШОН -- гидроксид иода(1); основные свойства в растворе преобладают. Разла- 
гается щелочами. Получение см. 51917, 5322, 534°. 

М; = 143,91. 


1. SHIO — НЮ; + 25$ + 2H,0 (комн.). 
2. HIO+H,O = 0 +H,0*: pK, = 10,64, 

ОН + H,O =—> I” -H,0? + ОН"; pK = 9,52. 
3. HIO + 1) = 1,- НЮ (или 15 - LOH), 

1,-1OH — 1; + OH”. 
4. HIO+H;0* —> H,0+1*-H,0? (в разб. HCIO4). 
5. ЗН1О + 3NaOH (pa36.) = 2Nal + Ма!Оз + ЗН. 


523. НЮ; — ИОДНОВАТАЯ КИСЛОТА 


‘Белая, при плавлении разлагается. Хорошю растворяется в воде, сильная кис- 
лота. Растворяется в концентрированной азотной кислоте, сероуглероде. Ней- 
трализуется щелочами. Окислитель; реагирует с концентрированными хлоро- 
водородной и иодоводородной кислотами. Окисляется электролитически. По- 
пучение см. 5197 '®* 5212, 52656, 5307. 
М, = 175,91; @4= 4,629; — tan = 110° С (разл.); 
А, = 286% 309.409, 472,20) 

1. 3HIO3; = H1;0, + H20 (110—-120° С}. 

2Н10; = 1.05 + Н2О (240—.250° С). 
2. НО: (разб.) + Н2О = IO, + Н:зО”. 
3. НО; (конц.) + IOHCI (конц.., хол.) = 6$ + 5СЬ1 + 6 НО, 


НО; + SHI (конц.) = 315$ + ЗН2О (комн.). 
4. HIO; + NaOH (разб.) = NalO; + НО. 
5. 2НЮзо + H2SO, (kom) = (10*)2SO4 + О, + 2Н.О (60—80° С), 
2Н1О: (pa36.) + (10*)2SO4 = 2(10*)103 {(желт.) + H2SOq (комн.). 


6. 2HIO3 + 5Na2SO3 = 5Ма25 0 + [54 + Н.О, 
2HIO3; + 5H2SOq + 10FeSO, = SFe2(SOx)3 + 15$ + 6H20. 


7. HIO;+3H,0 ———P"* 
524. NalO3 — ИОДАТ НАТРИЯ 


Hot (катод) + НЯОк (анод). 


Белый. плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 

Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). Сильный окислитель в кислотной 
> 10 } . 5. 18 

среде, слабый восстановитель. Получение см. 28. 38°, 519% > 1* 5214 
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М, = 197,89; 4= 4,277; tan = 422°С; А, = 9,59, 26,680. 


I. 2МаО: = 2Nal + 30, (выше 500° С), 
2. NalO3- Н2О = МаО: + НО (80—100° С, вак.). 
3. МаОз (разб.) + 4Н2О = [Na(H20).]" + Ю; (pH 7). 
4. 2NalOsq) + 12HCI (kony,) = 15$ + 5СЬТ + 2NaCl + 6H20. 
5. NalO3 + 3H2SOg (разб.) + 5Nal = 3154 + ЗН2О + 3Na2SOq. 
6. NalO3 + 3H202 = Nal + 3021 + ЗН:О (в разб. НМО-). 
7. NalO; + НО + 2Fe = Nal + 2Ее О(ОН)У (кип., иа воздухе). 
8. NalOs + 6NaOH (конц.) + Ch = Ма Ов$ + 2NaCl + 3H20 (кип.), 
NalO3 + 4МаОН (pa36.) + К›$2О‹(О)) = МазН Ос + K2SO4 + Ма5О4 + 
+ НО (кип.). 
9. МаОз (конц.) + ММО: (конц.) = МШОз + МаМОз (M=K, Rb, Cs, Ag). 
электролиз 


10. NaIO3 + 2МаОН (разб.) + НО. —~————»_ HoT (катод) + 
+ МазНТОву (анод). 


электролиз 


NalO; + HO —————» _ Hp (катод) + NalOs (анод) (в разб. HNOs). 
525. КЛОз — ИОДАТ КАЛИЯ 


Белый, при иагревании плавится и разлагается. Умеренно растворяется в воде 
(гидролиза иет). Из кислых растворов кристаллизуется аддукт KIO; - НО:. 
Сильный окислитель в кислотной среде, слабый восстановитель. Получение см. 
59°", 440", 497°, 529'. 

М, = 214,00; 4=3,93; tan = 560° (разл.); А, = 8,180, 24,58%. 


2КО: = 2К + 30, (560-—650° С). 
КТО; (разб.) + 6Н2О = [K(H20).]* +105 (pH 7). 
2KIO3 + 12НС! (конц.) = 124 + 5СЬТ + 6H20 + ЖА. 

КЮ: + 3H2SO, (pa36.) + 5KI= 31 + ЗН2О + 3K2SQO,. 

KIO; + ЗН2О) = KI + 3021 + 3H20 (в разб. HNO3). 
2KIO3 + 6KOH (конц.) + 2С = К.Н? 2Ов + 4KCI + 2H2O, 

K4H2I2019 + 2HNO; (разб.) = 2KIOg + 2KNO; + 2H20. 

7. KIO; + 2KOH (коиц.) + K2S206(O2) = КЮ4+ + 2K,SO,4 + H20. 


электролиз 


8 KIO;+ HO ————> Hbpf (катод) + КТО4) (анод) [в разб. HNO3). 


<лр-ь- 


526. НО — ОРТОИОДНАЯ КИСЛОТА 


Белая, гигроскопичная. При нагревании в вакууме переходит, в частности, в 
метаиодную кислоту НО.. Хорошо растворяется в воде, слабая кислота. 
Нейтрализуется разбавлеиными щелочами не полиостью. Проявляет окисли- 
тельиые свойства. Получеиие см. 519'5, 523’, 5272, 528°, 5317, 


М; = 227,94; tna = 122° С (разл.). 
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1. 2НЯО%в = H4l2O5 + 3H20 (80° С, sak), 


HsIO¢ = НТО. + 2H20 (100° С, вак.), 
4НЯОв = 2105)1Ю.+0О, + 10H20 (117° С, вак.), 
2HsIO¢ = 1205 + 5H20 + O2 (выше 122° С). 


2. НУОв (pa36.) + H2Og— НО, + Н:0*; рК, = 1,55, 
НО; + Н2О <=> НОГ + НзО*; pK, = 8,27, 
H,I02° + но ——? НЛО + НзО*; рК, = 14,98. 
3. НОв (разб.) + 3NaOH (разб.) = МазНОв$ + ЗН2О. 
4. НЯОв + 2NO2 = НТО: + 2НМО; + НО. 
5. 5НЯОьв + 2Мп$О. = 2НМпО + 5HIO; + 2H2SO, + 7Н2О. 
6. HslO6a + Н2$0. (95%) = КОН) Н$О4 (комн.). 
527. МазН Об — ДИГИДРООРТОПЕРИОДАТ НАТРИЯ 


Белый, при плавлении разлагается. Очень плохо растворяется в воде, кристал- 
логидратов не образует. Нейтрализуется концентрированными шелочами. 
Окислитель. Получение см. 28'?, 38°, 524%. 10, 5263. 


М, = 293,88; tna = 200° С (разл.); К, = 0,1509. 


I. 2Na3H2IO¢ = 2Ма!Оз + 4NaOH + O2 (200—250° C). 

2. МазНУОьв + 2HNO; (конц.) = NaH4lO. + 2NaNO3 (0—10° C), 
Na3H2IO, + 2НМО; (конц.) = Ма О. + 2МаМО: + 2H;0 (KOMH.), 
Na3HlO, + ЗНМО: (конц.) = НЯОьв + 3NaNO3 (60—70° С). 

3. МазНЯОь (насыщ.) + 2NaOH (конц.) = Ма О + 2H20. 

4. 5Na3H2IO¢ + 3H2SO« (конц.) + 2Мп$О. = 2НМпО. + 5МаЮ; + 5Ма2$0. + 
+ 7H2,0 (80°С). 

5. 2МазН»Ов + 3Ba(NO3)2 = Ba3x(H210¢)2 + 6МаМО: (в разб. НМО:). 


6. МазНИОк + 3AgNOs = AgsIOs) + 2NaNO; + HNO; + Н2О. 
528. Ма! 04 — МЕТАПЕРИОДАТ НАТРИЯ 


Белый, при нагревании плавится и разлагается. Хорошо растворяется в воде с 
частичным изменением состава аниона. Разлагается концентрированными кис- 
лотами, щелочами. Окислитель. Получение см. 52410, 527. 


М, = 213,89; d= 3,865; tan = 300° С (разл.); К, = 10,29%, 38,89%. 


1. 2NalO4= 2NalO; + O, (300—325° С). 
2. NalO«g- ЗН2О = МаЮ. + 3H.0 (110° C, sax.), 
2{NalOq- 3H20} = 2NalO3 + О; + 6H2O (175° C). 
3. NalOs (насыщ.) + 3H20 = МаН4Оь - НО} (0—10° C). 
4. NalOs (разб.) + 4Н2О = [Na(H20)4]* +107, 
10; + ЗН2О —— НО? + НзО*; pK, = 9,73 (комн.), 
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10; + 2H,0 —— —> H,10;; K.= 0, 035 (0—10° С). 
Ма! О. + HNO; (конц.) + 2Н2О = НЯОь + NaNO; (кип.). 


м 


6. Ма!О.л + 2NaOH (pa36.) = МазНЯОв. 
7. 5МаГО. + ЗН2О + 2Мп5О. = 2HMnO, + 5МаЮ: + 2Н›$504 

(в разб. НМО:). 
8. МаГО4 (насыщ.) + ММО; (коиц.) = MIO) + МаМОз (М = K, Rb, Cs). 
9. NalO,g + 2Na20 = NasIO¢ (350—500° С). 


529. КО — МЕТАПЕРИОДАТ КАЛИЯ 


Белый, при умеренном нагревании разлагается, плавится только под избыточ- 
ным давлением О›. Плохо растворяется в воде. Кристаллогидратов ие образу- 
ет. Действием концентрированных кислот и щелочей переводится в раствор с 
изменением состава аниона. Окислитель. Получение см. 514’, 525°—*. 


М, = 230,00; d= 3,618; tna = 582° С (р); № = 0,42), 4,44, 
1. 2ЮЮ. = 2KIO3 + 02 (290° С). 
2. KIO4 + НМО; (коиц.) + 2Н2О = НЯО6 + KNO3 (кип.). 
3. 2K1Oaqa + КОН (конц.) = КаН Олю) 
4. 5KIO, + ЗНОО + 2Мп5О. = 2HMnO, + 4KIO3; + 2H2SO, —(вразб. HNO3). 
530. IF; — ПЕНТАФТОРИД ИОДА 


Бесцветная жидкость, кипит без разложения, при дальнейшем нагревании 
разлагается. Реакционноактивный;: гидролизуется водой; реагирует со щелоча- 
ми, фтором, диоксидом кремния, фторидами металлов и неметаллов. Получе- 
ние см. 5177, 519%, 531" 4 


М. = 221,89; d= 3,23199, tay =9,421° C2 ten = 104,48° С. 
21Fs = 1, + SF (выше 400° С). 


1. 

2. IFs + 3H20 = 5HF + НО:. 

3. IFs + 6NaOH (pa36.) = SNaF + NalO; + 3H20. 

4. ТЕ; +В) =) (270—300° С). 

5. 4IFs + 5SiO, = 5SiF4 + 21,05 (150—175° C). 

6.  31F sn) + 4(O2)[AuFo] = 3(LFZ)[AuFs] + 4021 + АР 

7. IF say + MF = МИЕЯ (M = K, Rb, Cs), 
IF sa) + EFs = (ПЕ ХДЕЕ (E = As, Sb). 


8. 21F soy =>? Е: + [IFel. 
531. IF; — ГЕПТАФТОРИД MOXA 


Бесцветные жидкость и газ. В твердом состоянии легко сублимируется при 
нормальном давлении. Гидролизуется водой. Реакционноспособный; реагиру- 
ет со щелочами, диоксидом кремния, фторидами неметаллов. Получение см. 
519'8, 530°. 
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М; = 259,89; doy = 2,8 tan = 6,4° C (р). 


Г. IF, =IFs+ F2 (350° C), 
ЛЕ) = 1, + 7F2 (530° С). 

2. IF; + 6Н2О = НЯОь + THF. 

3. IF) + ЮМаОН (pa36.) = Na3H2IQc¢ + 7NaF + 4H20. 

4. ЛЕ) + SiO) = SiF, + ЮР; (KOMH.). 

5. Ею + EFs = (IFQ)[EFo] (E = As, Sb). 


532. IC1_— МОНОХЛОРИД HOA 


Темно-красный, иизкоплавкий, при кипении разлагается. Имеет ионное стро- 
ение ПСЬТ. Реагирует с водой, концентрированными кислотами, щелочами, 
хлоридами щелочиых металлов. Получение см. 5193*°, 533'. 

М, = 162,36; 4= 3,1822; tay = 27,19% С; tenn = 97,4% С (фазл.). 
21С1 = 15 + Ch | (выше 97,4° С). 
IC] + Н2О (хол.) = НС! + НЮ, 
51С1 + ЗН2О (rop.) = SHC] + НО: + 215$. 


- 


3. ICL+ HCl (конц.) = НИСЫ.. . 

4. 1С+2Н)50. (конц.) = HIO3 + НС! + 250) + НО (кип.). 
5. УС! + 6NaOH (разб.) = ЗМаС! + 2Nal + Ма Оз + ЗН. 

6. IClag + MCI = M[ICh] (M = K, Rb, Cs). 
7. 


121Clo) <— ЗЫСИ (точиее, АСИ} + ЗИСЬГ, 
61Clay << Cle + 215. 


533. 12С к — ГЕКСАХЛОРИД ДИИОДА 


Оранжево-желтый, летучий, при кипении разлагается. Хорошо растворяется в 
концентрированной хлороводородной кислоте. Реагирует с водой, щелочами, 

~ 7 
хлоридами щелочных металлов. Сильный окислитель. Получение см. 519°, 5327. 


М, = 466,53; d= 3,203; tar = 101°C {); ви = 64° С (разл.). 


1. 1,Cls = 211+ 2Ch (64—77° С). 
2. IpCle + ЗН2О (хол.) = 4НС! + НИСЫ + HIO; (в разб. HCI), 
515С1в + 18H20 (гор.) = 30HCI + 6 НО; + 2154. 
Св + ЗНС! (конц.) + 8Н2О = 2{НИСЫ - 4Н;0} 4 (0° C). 


ЗС + 24МаОН (конц., гор.) = 18МаС! + 2Nal + 4Ма!О:з + 12H20. 
312Cle + 4$ + 16Н2О = 4H2SO, + 6HI + 18НС1. 
Св + 2МС! = 2МИСЫ] (М = Na, К). 


Св <— ICH + (ICY. 


I миро 


534. IBkF — MOHOBPOMH HOA 


Черно-коричневый, частично разлагается при плавлении (степень распада 
составляет =8%), выше температуры кипения разлагается полностью. Реагиру- 
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ет с водой, концентрироваиными кислотами, щелочами, бромидами щелочных 
металлов. Получение см. 519°. 


М, = 206,81; d= 4,416; tan = 40,5° С; tenn = 116° С (разл.). 


1. 21Вгою <? 126) + Brigg (выше 40,5° С), 
21Brey = Lage + Brgy (выше 116° С). 
2. IBr + H,O (ол.) = HBr + НТО, 
51Вг + ЗН2О (гор.) = SHBr + НО: + 215$. 


3. 21Br + 5H2SO, (конц.) = 2Н ЮО; + Br. + SSO. + 4НО (кип.). 
4. 3IBr + 6NaOH (pa36.) = 3NaBr + 2Nal + NalO3 + ЗН2О. 

5. IBroxy + MBr = M[IBr2] (M =К, Cs). 
6. 31Brey <? bBr* [rounee, [(Br)*] + ПВеГ. 


535. 3М — НИТРИД ТРИИОДА 


Йодистый азот. Красно-коричневый (в виде аддукта с аммиаком), разлагается 
со взрывом. Не растворяется в этаиоле. Полиостью разлагается горячей водой, 
кислотами-окислителями, щелочами, Получение см. 519”. 


М, = 394,72. 
1. Is5N-nNH3v + яН2О <? ВМ (насыщ.) + и(МНз . НО) [комн.1, 
2 3№ - ИМНз) = 31, + N2 +иМНз (выше 20° С или при трении). 


2. 5зМ +9НХО (rop.) = 3NH4IO3 + 6154 + 2NHsf. 
3. 213 + 13H2SO« (конц.) = 6 НО: + (NH4)2SO4 + 12$021 + 6H20. 
4. 13М + ЗМаОН (разб.) + Н2О = NH3- НО + 2Nal + Ма!О.. 


536. А+ — АСТАТ 


Галоген. Серый с металлическим блеском, летучий. Радиоактивен, наиболее 
долгоживущий изотоп At (период полураспада 8, 1 4). He растворяется в воде 
и не реагирует с ней. Растворяется в тетрахлориде углерода. Реагирует с 
кислотами-окислителями, типичными восстановителями и окислителями. По- 
лучение — бомбардировка висмута а-частицами или тория протоиами Ha ядер- 
ном усхорителе. 


М, = 209.987; tan = 244°С; than = 309° С. 


1. At+H° (Zn, конц. HCl = НАТ, 
2At + 2H20 + $0) = 2HAt + H2SO.. 

2. 2At + 3NaOH + Na[Sn(OH)s] = 2NaAt + Ма [$п(ОН)|, 
NaAt + 2AgNO; + Nal = {Agl + AgAt}) + 2NaNOs. 


соосаждение 
3. 2Att+ Brox) = 2At Brix, 
2At + [2 = 2Atl (до 200° С), 
2At + 2CsI + [5 = 2С [АЦ (выше 150° С). 
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4. 3At + HNO; (разб.) + Н2О = ЗНАЮ + МОТ, 
6At + 4H2SO,4 + KoCr207 = 6НАЮ + Сг2($О.)з + НО + КЗО., 
НАЮ + NaOH (pa36.) = NaAtO + Н.О. 
5. 2At + Exp) + 2Н2О = 2HAtO (или AtOH) + 2HE 
(Е = Cl, Br; примесь AtCls), 
2AtOH + 2TIOH + 2H)S (насыщ.) = {115$ + Аз5$} $ + 4H20, 


соосаждение 
2А1СЬ + 2BiCl; + 6H2S (насыщ.) = {В15$з + Аз. $3} + 12 HCI 
соосаждеине (в конц. HCl). 
6. 2At + 5МаСЮ + НО = 2HAtO; + 5NaCl, 
2At + 5K2820¢(O2) + 6Н2О = 2HAtO; + 5K2SO,4 + SH2SO,4 (кип.), 
HAtO; + 2А МО: + КЮ; = {AglO; + AgAtO3}4. + KNO3 + HNO3. 
соосаждение 


7. 2At + 8H,O + 7ХеБ. = 2HAtO, + 7ХеТ + 14НЕ, 
HAtO, + NalOg + КОН = {К1О. + КА!О4} 4 + NaOH + НО. 


соосаждеиие 
8. 2Ац, <? Atay <? Atay. 


ЭЛЕМЕНТЫ УША-ГРУППЫ 
537. Не — ГЕЛИЙ 


Благородный (инертный) газ, иеметалл. Бесцветный, трудносжижаемый, за- 
твердевает только под избыточным давлением. В природе находится в виде 
изотопа “Не (с примесью изотопа ЗНе). Содержание Не в воздухе 5 - 10% (06.). 
Обладает сильной способностью проникать через стекло и металлическую 
фольгу. Плохо растворяется в воде, лучше — в бензоле, этаноле, толуоле. 
Химически инертный: не реагирует со всеми другими веществами (простыми и 
сложными), не образует (в отличие от других благородных газов) клатратов с 
водой и органическими растворителями. Возникает при радиоактивном распа- 
де нуклида 0. Получают из природных гелионосных горючих газов (фрак- 
ционная дистилляция при глубоком охлаждении). 


М, = 4,003; dex) = 0,145? р = 0,17847 г/л (н.у.); 
tan = -271.15° С (р); tenn = -268,935° С; в = 0,978, 0,861 
538. Ne — НЕОН 
Благородный (инертный) газ, неметалл. Бесцветный, трудносжижаемый. Со- 
держаиие № в воздухе 0,0015% (06.). Практически не растворяется в воде, 
плохо растворяется в этаноле. Образует клатрат 8Ме. 46Н›О. Химически 
инертный, не реагирует со всеми другими веществами (простыми и сложными). 


Получение — фракциониая дистилляция жидкого воздуха при глубоком ох- 
лаждении. 


М, = 20,180; dx) = 1.20529; р = 0,90035 г/л (н.у.): 
tan = -248,6° С; tunn = - 246,048° С; и, = 1,23, 1,162, 0,9809, 
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539. Аг — АРГОН 


Благородный (инертный) газ, неметалл. Самый распространенный в природе 
элемент УНТА-группы. Бесцветный. В природе преобладает наиболее тяжелый 
изотоп “Ar (с примесями “Ar, Аг). Образуется при захвате орбитального 
электрона ядром нуклида “K в литосфере Земли. Содержание Аг в воздухе 
0,932% (06.), 1,28% (масс.). Плохо растворяется в воде (растворимость понижа- 
ется в присутствии сильных электролитов), лучше — в органических раствори- 
Tenax. Образует клатрат 8Аг . 46Н2О и сольваты Аг. 4С6Н5ОН, Аг. 2L (L= 
= НС, HBr, HS). Не реагирует со всеми другими веществами (простыми и 
сложными). Получение — фракционная дистилляция жидкого воздуха при глу- 
боком охлаждении. 


М, = 39,948; den = 1,623: dog = 1,401: р = 1,7837 г/л (ну.); 
thn = -189,34° С; than = -185,86° С; ъ, = 5,24, 3,362 1,818. 


540. Kr — КРИПТОН 


Благородный (инертный) газ, неметалл. Бесцветный. Содержание Кг в воздухе 
1,1 - 10% (06.). Очень плохо растворяется в воде, этаноле. Образует клатрат 
8Кг. 46H20 и сольват 2,14Кг. 12C6HsOH. Химически пассивный, не реагирует 
с кислотами, щелочами. Обладает некоторой реакционной способностью (по 
сравнению с He, Ne, Аг), реагирует с атомным фтором (образуется КгР›). 
Сообщено о получении неустойчивого КгЕа, КГОз - Н2О и ВаКтО.. Получе- 
ние — фракционная дистилляция жидкого воздуха при глубоком охлаждении. 
М, = 83,80; day = 3,100? dog = 2,412615%. р = 3,745 г/л (н.у.); 
шп = -157,37° С; tenn = -153,35° С; у, = 11,0, 5,499, 4,67. 


541. KrF2— ДИФТОРИД КРИПТОНА 


Белый, легко возгоняется в вакууме. При комнатной температуре —- термичес- 
ки неустойчивый газ. Растворяется в жидких HF и BrFs. Высокореакционно- 
способный; реагирует с водой, щелочами, фторидами металлов и неметаллов. 
Сильный окислитель, реагирует с ксеноном. Фторирует практически все веще- 
ства, переводя их во фториды элементов в высших степенях окисления. Полу- 
чение — взаимодействие криптона со фтором (-78° С, электрический разряд). 


М, = 121,80; а= 3,300; tng = --77° C 0). 


1. KrF; — + Kr + 2F° (-40° C), 
KrF2 = Kr + ЕР) (комн.). 
2КгЕ) + 2Н2О = 2Krt + 4HF + 0/1. 

2KrF + 4МаОН (разб.) = 2Кг\ + 4МаЕ + ОХ +2Н.О. 

3KrF2 + Хе = XeF, + ЗКг (KOMH.). 
7КтЕ» + 2Au = 2(КгЕ*[АчЕЗ + 5Kr. 

KrF, + CIF; = Kr + CIFs, 

KrF; + CIFs + AsFs =(CIF;)[AsFo] + Kr. 


AMP WN 


7. 3KrF, + 2EFs = (KrF*)[EF¢] + (Kr,F})[EF,} 
(комн.; Е = As, Sb, Ru, Rh, Pt), 


KrF, + 2EF; = (KrF*)[E.F 11] (-20° С; Е = Sb, Nb, Ta). 


542. Xe — КСЕНОН 


Благородный (инертный) газ, иеметалл. Бесцветный. Содержание Хе в воздухе 
8. 105% (об.). Плохо растворяется в воде, лучше — в органических раствори- 
Tenax. Образует сольват 4Хе . ЗСьН5ОН. Не реагирует с кислотами, щелочами. 
Реакционная способность выше, чем у Кг, реагирует с сильными окислителями. 
Получение — фракциоииая дистилляция жидкого воздуха при глубоком ох- 
momen 

= 131,29; dey = 2,700: dey = 2,987': р = 5,851 г/л (н. y.); 


tan = -111,85°C; Тина = -108,12° С; = 24,2, 9,7, 7,128, 
1. 8Хе. 46H20q) (клатрат) = 8Xe + 46Н›О (выше —3,35° С). 
2. Хе+Р), = ХеР, (комн., УФ-облучение или 300—500° С, р). 
3. Хе+2Р, = Хер. (400° С, р; примеси XeF2, XeFs), 
Хе + 3F2 = ХеЕРь (300° С, р, примесь XeF,). 
4. Xe+Ch = ХеСЬ (oT -230° С до KOMH., электрич. разряд). 
5. Хе + ЗКГР) = ХеЕь + ЗКг (комн.). 
6. Xe + O.F2= Xe0>F, (комн.). 
7. Xe + EFs = (Xe!)[EF,] (комн.; Е = Ru, Rh), 
3Xe + (XeF* SPF 6) + SbF sa = 2(Xe3) [SbF]. 
8. Xe+ PtF. = (Xe!) [РЕН (25—60° С, в атмосфере SFs), 
2Хе + 4PtFe = (Хе!) [PtFe]2 + (Же!) (Pt2F io] + F2 (165° C). 
9. Xe +2(O}) [PtFe] = (Xe!) [PtFe]2 + 20 (комн.). 


543. XeO; — ТРИОКСИД КСЕНОНА 


Белый, легколетучий. Устойчив при комнатной температуре, при нагревании 
разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде. Проявляет кислотные 
свойства; частично реагирует с водой, полностью — со щелочами. Окислитель; 
реагирует с оксидом марганца(ТУ), ртутью, сульфатом железа(Н). Окисляется 
озоном. Получение см. a 24.5, 545% 5472, 5487. 

= 179,29: К, = 36. 
2XeO3 = 2Xe + 302 (70° C). 


1. 
2. XeO3 + 2Н:0—> Н2Хе0, + НО НХе0;+ H30". 

3. 2ХеОз + 3MOH (хол.) = MHXeO4 + М.ХеО. + НО (М=Ма, К, Rb, Cs). 
4. 2XeO; + 4МаОН (rop.) = Мач«ХеОвф + XeT + О.Т + 2Н.О. 

5. XeO3 + ЗВа(ОН); (конц.) = ВазХеОк{ + ЗН2О. 

6. ХеОз + 4МОН + О; = MgXeOgt + Ont + 2Н.О (МЕН, Ма). 
7. ХеО; + 4МОН + О; = М.Хе0, + 021 + 2H20 (M = K, Rb, Cs). 
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8. ХеОз + 2МпО) + Н© = 2HMnO, + Xef. 
9. ХеОз + 3H2SO, (разб.) + 6Hg = ЗНР$О 4 + Хе? + 3H,0, 
ХеОз + 3H2SO, (разб.) + 6FeSOs = 3Fex(SO.)3 + XeT + 3H20. 
10. ХеОзь) + MF = МГХеОзЕ]У (M = K, Rb, Cs). 


544. ХеО. — ТЕТРАОКСИД KCEHOHA 


Светло-желтый, летучий. При комнатной температуре — бесцветный, терми- 
чески неустойчивый газ. Проявляет кислотные свойства; реагирует с водой 
(образуется слабокислый раствор), нейтрализуется щелочами. Сильный окис- 
литель. Получение см. 545°. 


М, = 195,29; tan = -35,8° С. 

1. XeOs —*—> Хе+20, (no 0° С), 
2ХеО. = 2XeO; + О, (выше 20° С). 

2. ХеО. + 2H2O = Н.ХеОнр (0° C), 


a) HsXeOs + НО? Н,ХеО; + НзО*; pK. = 2,00, 
Н.ХеО; + H.Og— H,XeO? + НзО*; pKx = 6,00, 


H,XeOg° + HxOg— HXeO? + HO; pKy = 11,00; 
6) H4XeOs = ХеО:з + О, + 2НО (комн.). 
3. ХеО.л + 2МаОН (pa36.) = Na2H2XeOg, 
ХеО. + ЗМаОН (конц.) = Nas3HXeO, + H20. 
4. ХеО. + 2H,O + НО; = XeO; + HslO,. 
5. 5ХеО.л + ЗН2О + 2MnSO, = 2HMnO, + 5XeO3 + 2H2SOu. 
6. ХеОл + NaOH (pa36.) + 2Co(OH)2 = 2СоО®ФН) + NaHXeO, + НО. 


545. NagXeOo — ГЕКСАОКСОКСЕНОНАТ(УШ) НАТРИЯ 


Белый, при умеренном нагревании разлагается. Плохо растворяется в воде 
(сильный гидролиз по аниону). При стоянии раствора выделяется О). Разлага- 
ется в концентрированной серной кислоте. Сильный окислитель в кислотной 
среде. Получение см. 543°. 


М, = 319,24; vs = 0,8. 
1. NagXeO, = 2Ма0 + Xe + 20, (360° C). 
2. NagXeO, -nH.O = NagXeO, + nH20 (100° С, вак., п = 6, 8). 


3. NasXeO, (оч. разб.) + 16Н2О = 4[Na(H20)J* +XeO%, 
XeO¢ + НО =НХе ОХ + ОН’, 
НХеОх + Н2О=—>Н,ХеО; + OH; рКь = 3,00, 
2H,XeOz,, —">2 НХеО;+ Ort + 20H”. 
4. 2NasXeO¢ + 8HCI (разб.) = О21 + 2XeO3 + 8NaCl + 4H20. 
5. Ма. ХеОкь + 4HSO, (конц.) = XeO,T + 4NaHSO, + 2Н.О (--5° С). 
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‘546. XeF, — ДИФТОРИД КСЕНОНА 


Белый, легко возгоняется в вакууме. Умеренно растворяется в жидком НЕ 
(неэлектролит), а также в жидких ВтЕз, BrFs и $О›. Хорошо растворяется в 
холодной воде. Реакциоиноспособный; реагирует с горячей водой (медленно), 
щелочами (быстро о), фторидами металлов и иеметаллов. Сильный окислитель. 
Получеиие см. 542”, 547“. 


М, = 169,29; 4=4,32; tan = 129,03% С; К, = 2,54, 4,209. 


1. 2XeF2 = Хе + ХеБ. (выше 100° С, вак.), 
XeF2 = Xe + РЕ, (600° C). 

2. 2XeF; + 2H,0 (rop.) —*—> 2Xet + Ont + 4HF. 

3. 2XeF, + 2NaOH (pa36., хол.) = 2XeT + OT + 4NaF + 2H20. 

4. Хер, + 2AgF = 2AgF; + Xe, 
XeF2 + 2CoF2 = 2CoF; + Xe. 

5. XeF2 + 2HClgy = Ch + Xe + 2HF (комн.), 
XeF + НВГО; + Н2О = HBrO, + 2НЕ + Xef. 

6. 4XeF2 + H2S = 4Xe + SF, + 2НЕ. 

7. 2XeF2 + ССЁ = 2ХеСЬ + СЕ. (комн., УФ-облучение), 
2XeF2 + 3HCIOg = Хе(СЮ.)› + Xe(ClOWF + ЗНЕ (иа холоду). 

8. 2XeF, + SiClaa = ЗЕ 4 + 2ChT + 2Xef. 

9. 3XeF2 + 2EFs = (ХеЕ*) [EF] +(Хе Е») [EF] (E = As, Sb, V, Nb, Ta, Pt). 

10. 4XeF, + 3CO + 2SbF 5) =2(Хе+) [SbFe] + 3COF2. 


547. XeF, — ТЕТРАФТОРИД КСЕНОНА 


Белый, гигроскопичиый, легко возгоняется в вакууме. Наиболее устойчивый 
фторид благородных газов. Умереино растворяется в жидком НЕ (неэлектро- 
лит). Реагирует с водой, щелочами, фтором. Сильный окислитель; реагирует с 
металлами, диоксидом кремния водородом, иодидом калия, фторидом сурь- 
мы(У). Получение см. 5423, 546', 548'. 


М, = 207,28; ton = 117,10° С. 
1. Хер. + Н2О (влага воздуха) = XeOF2 + 2HF (-80° С), 
3XeF, + 2Н2О (влага воздуха) = 2XeOF, + Xe + 4НЕ (комн.). 
`2. KeF, + 4Н2О = Хе(ОН). + 4НЕ (на холоду), 
3XeF, + 6Н2О = 2XeO3 + ХеТ + 12HF (20—40° С). 
3. 2XeF, + 10NaOH (разб.) = XeT + Ма›Н2ХеОь + 8МаЕ + 4H,0. 
4. ХеЕ. + Xe = 2XeF, (400° C). 
5. XeF, + 2H2 = Xe + 4HF (70—130° С). 
6. XeF, + F2= XeF, (300° C, р, кат. NiF,). 
7. XMeF, + 2SF, = Xe + 2SF, (комн.). 
8. 3XeF, + SiO, = 2Хе ОЕ. + SiF, + Xe. 
9. ХеЕ. + Pt = Хе{ + PrFy (в жидк. НЕ). 
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10. XeF, + 2Hg = 2НЕР> + Xe, 
XeF, + 2Ag + 2H2O = (Ag'Ag")0. + 4НЕ+ ХеТ. 

|. Хех + 4К = 4KF + 2154 + Xef. 

12. 2XeF4 + 3SbF sq =(XeF})[SbFe] + (XeF;)[SbaF 11). 


548. XeFs — ГЕКСАФТОРИД KCEHOHA 


Белый (в жидком и`газообразном состояниях — светло-желтый), легко возго- 
няется в вакууме. Растворяется в жидких НЕ (слабый электролит) и BrFs. 
Реакциониоактивный; реагирует с водой, щелочами, диоксидом кремния, фто- 
ридами металлов и иеметаллов. Сильный окислитель. Получение см. 542°") 
547°. | 

M, = 245,28; а= 3,41; tan = 49,48° С; (ки = 75,65° С (разл.). 


XeFo = Хер. + F2 (выше 76° С). 
XeF, + НО (пар) = XeOF, + 2HF (коми., примесь XeO2F)), 
XeF, + 3H20 (rop.) = XeO3 + 6 НЕ. 
4ХеЕб + 36NaOH (конц., гор.) = ЗМа«ХеОвф + ХеТ + 24NaF + 18H20. 
XeFs + ЗН) = Хе + 6HF. 
XeF, + 3Hg = 3HgF2 + Xe. 
IXeF eu) + SiIOr = 2XeOF, + SiFs. 
XeF ogy + 2МЕ = M2[XeF 5] 

(М = Na‘, K*, Rb*, Cs*, NO*; примесь M[XeF7]). 
8. 3XeFs + 2EFs =(XeF?)[EFe] + (Xe,F;;) [ЕЕ] 
(E =P, As, Sb, У, Nb, Ta, U, Ru, Rh, Pd, Pt, Au). 


9. XeFe + 2НЕже—> XeFj + HF; +HF H2F* + [ХеЕЛ.. 
10. 2XeF eq) =(XeF).(F aoe (XeF 6) ncn) (n = 4, 6), 
2XeFeape—— ХеЕ; + [XeF 7]. 


Ne 
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549. (Хе*) [РЕ «| — ГЕКСАФТОРОПЛАТИНАТ(У) KCEHOHA(D 


Красный с оранжевым оттенком, возгоняется в вакууме. При умерениом нагре- 
вании разлагается. Чувствителен к влаге воздуха. Разлагается кислотами, ще- 
лочами. Восстанавливается водородом. Получение см. 542%, 906'°. 


М; = 440,36. 
1. 4СХе“) [PtFo] = (Ке?*) [PtFo)2 + (Же?*) [Pt2F1o] + Хе + XeF2 (165° С). 
2. Хе’) [Pte] + 4H20 = РЮ} + H.[PtF.] + Oot + 2XeT + 6HF. 
3. 2¢Xe*) [PtF.] + 2Н2О = 2H2[PtFe] + Ont + 2XeT (в конц. НЕ). 
4. 2(Хе’) [РЕ + 16МаОН (конц. гор.) = 2Na2[Pt(OH)s] + Oot + 2XeT + 
+ 12NaF + 2Н2О. 
5. (Xe*) [PtFs] + ЗН) = Pt + 6 НЕ + Xe (KOMH.). 


550. Rn — РАДОН 


Благородный (инертный) газ, неметалл. Бесцветный. Радиоактивен, наиболее 
долгоживущий изотоп * ?Rn (период полураспада 3,824 дня). Плохо раство- 
ряется в воде, хорошо — в органических растворителях. Образует клатрат 
8Rn - 46Н2О. Реакционная способность выше, чем у ксенона, химические свой- 
ства изучены мало из-за высокой радиоактивности (вызывает разогревание 
реакционной смеси и разложение продуктов реакций). Окисляется при дейст- 
вии сильных окислителей; реагирует со фтором (продукт — твердая смесь 
фторидов RnF,, 222), жидкими BrF3 и BrFs (предполагаемый продукт — 
RnF,), твердым (O3)(SbF.] при 25° С (продукт — RnF*(SbFeJ). Возникает в 
природе при радиоактивном распаде нуклидов 232 тр, 235], 238], Far 26а, 


М, = 222,018; dex = 4,40, р=9,73 г/л (н. у.); tan = -71,0° С; 
кип = -61,9° С; и, = 51 0, 22,42), 13,0, 


ЧАСТЬ Ш 
ХИМИЯ 4- и ГЭЛЕМЕНТОВ 


ЭЛЕМЕНТЫ Б-ГРУППЫ 


МЕДЬ 
551. Си — МЕДЬ 


Красный мягкий ковкий металл. Не изменяется на воздухе в отсутствие влаги 
и СО» при нагревании тускнеет (образование оксидной пленки). Слабый 
восстаиовитель (благородный металл); не реагирует с водой, разбавленной 
хлороводородной кислотой. Переводится в раствор кислотами-неокислителя- 
ми или гидратом аммиака в присутствии О›, цианидом калия. Окисляется 
концентрированными сериой и азотиой кислотами, «царской водкой», кисло- 
родом, галогенами, халькогенами, оксидами неметаллов. Реагирует при нагре- 
ваиии с галогеиоводородами. Получение см. 5537, 557'', 55913, 5617.1. 


М, = 63,546; а= 8,920; tan = 1084,5° С; Ши = 2540° С. 


1. Си + H2SOq (конц., хол.) = CuO + $0) + НО, 
Си + 2H2SO, (конц., гор.) = CuSO, + $0) + 2НО (примесь Cu2S). 
2. 2Cu + 2H2SO, (безводн.) = CuSO + 2Н2О + $0,1 (200° С). 


3. 2Си + 2H2SO, (разб.) + О, (воздух) —“ + 2CuSO, + 2H,0. 
4. Си + 4HNO; (конц.) = Си(МОз)› + INOot + 2H20, 
3Cu + 8НМОз(разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2МОТ + 460. 
5. 3Cu + 2НМО: (конц.) + 6HCI (конц.) = ЗСиСЬ + 2МОТ + 4H20 
(30—50° С). 
2Си + 4HCI (pa36.) + O2 = 2CuCh + 2H,0. 
2Си + H20 + СО) + O2 = CurxCO3(OH)2S. 
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7. 

8. 2Cu + 4CH3COOH (коиц.) + O2 = [Си›(Н2О)(СНзСОО).| (т.-зел. кластер). 
9 МН} - НЭ (конц.), Оз, т 


Си Ню (Си(МНз)ОН (бел.)<—? [Cu(NH3)4)(OH)) (син.). 
10. 4Cu + О) = 2CwO (выше 200° С, при недостатке кислорода), 
2Cu + O2 = 2Cu0 (400—500° С, при избытке кислорода). 
И, Си + CuO = Си О (1000—1200° С). 
12. Cu + Ch (влажн.) = CuCh (комн.), 
Си (порошок) + Br. = CuBr, (в эфире). 
13. 2Си+ Е = СЕ (300—400° С; Е =$, Se). 
Си (порошок) + $ (порошок) = CuS (комн., в жидк. С$2). 
14. 2Cu + 2НС = 2CuCl + Н, (500—600° С). 


15. 2Си (суспензия) + 4НВго = 2Н(СиВг] + ну (в эфире), 


16. 6Си + $0) = Сиз$ + 2СиО (600—800° С). 
17. 4Cu + INO = 2CuO + М, (500—600° С). 
18. 4Си + 2NO2 = 4CuO + М» (500--600° С), 

Си + 2N204 = Cu(NO3)2 + 2NO (80° С, в этилацетате). 


19. 2Си + 4KCN (конц.) + 2H20 = 2K[Cu(CN),] + 2KOH + Hof. 
20. 6Cu + 12HCI (konn.) + KCIO; = 6H[CuCh] + КС! + 3H20. 


552. CuO — ОКСИД MERM() 


Куприт. Темно-красный (крупные кристаллы) или желтый (мелкие кристаллы). 
Плавится без разложения, при прокаливании разлагается. Во влажном состоя- 
нии медленно окисляется O2 воздуха. Не реагирует с водой. Разлагается кисло- 
тами, щелочами. Переводится в раствор гидратом аммиака, солями аммония. 
Восстанавливается водородом, монооксидом углерода, активными металлами. 
Получеиие см. 551'°!', 557.5, 560°, 561°. 


M, = 143,09; d=6,1; а = 1240° С. 


2Си?0 = 4Си + О, (1800° С). 
Cu0@ + НО <—> 2Cujy + 2ЮН`; рПР? = 14,92. 


2Cu,0 + 4H,0 + 02 —*—> 4СщОН)5{. 

CuO + 2HE (pa36.) = 2CuEl + НО (E = Cl, Br, 1), 
Cu,0 + 4HCI (конц.) = 2H[CuCh} + НОО, 

2Cu20 + 8HCI (разб.) + O2 = 4СиСЬ + 4H20. 

5. CuO + H2SOx (разб.) = CuSO, + Cul + H20. 

6. CuO + 6НМО: (конц.) = 2Cu(NO3)2 + 2NO2 + 3H20. 
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ee N 


Cu20q@ + 2МаОН (конц.) + НО? 2Na[Cu(OH))]. 


. CuO + 4(NH3- НО) [конц.] = 2[Cu(NH3),JOH + 3H20. 
9. CuO + 2(NHa)2SOq (конц.) + 3H2O = 2[Cu(H20) (NH3)}2SO,4 + H2SO,. 


10. 2Си20 + O2 = 4СиО (500° С). 
11. CuxO + Н, = 2Cu + НО (выше 250° С). 
12. Си2О + CO = 2Cu + CO2 (250—300° С). 
13. 3Си2О + 2Al = 6Cu + АБОз (1000° С). 
14. 3Cu.0 + 2NH3qy = 2СизМ (зел.) + ЗНО (250° С). 
15. 2Си2О + 3$ = 2Си?з5 + $0, (выше 600° С). 


16. 5Си2О + 13H2SO, (разб.) + 2КМпо, = 10Си$Ол + 2Мп5$О. + К2$ О. + 13H2O. 
553. CuO — ОКСИД МЕДИП) 


Тенорит. Коричнево-черный, при прокаливании разлагается, плавится только 
под избыточным давлением O2. В прокаленном виде химически пассивный. Не 
реагирует с водой, разбавленными щелочами. Проявляет амфотерные свойства 
{преобладание оснбвных свойств); реагирует с разбавленными кислотами, кон- 
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центрированными щелочами, оксидами щелочных металлов при высокой тем- 
пературе. Медленно реагирует с гидратом аммиака. Восстанавливается водо 
родом, углеродом, активными металлами. Получение см. 551, 554 ^, 555°", 
556'. 


М, = 79,55; 4=6,315; tan = 1148° CQ). 
4CuO = 2Cu,0 + 0; (1026—1100° С). 


|. 

2. CuOg + SHO <= [Cu(H,0),)"* + 20H; рПР” = 20,32. 

3. CuO + 2HCI (pa36.) = CuCl: + H,0. 

4. CuO + 2NaOH(30—40%-i) + Н2О = Ма{Си(ОН)4 (кип.). 

5. CuO + Na,O = Ма›СиО) (800—1000° С). 

6. CuO + 4(NH3- H20) [конц] —*> [Cu(NHs)s](OH), + 3H20. 

7. CuO +H, =Си+ НО (150—250° С). 

8. Cu0+CO=Cu+CO, (250—450° С), 
CuO + С (кокс) = Си + СО (1200° C). 

9. 3CuO + 2Al = 3Cu + ALO; (1000—1100° C). 

10. 3CuO + 2NHx) = 3Cu + N2 + ЗН2О (500—550° C). 


554. Си(ОН); — ГИДРОКСИД МЕДИ(И) 


Ярко-голубой кристаллический или светло-голубой аморфный (осажденный из 
водного раствора). Термически неустойчивый. Не растворяется в воде. Пере- 
водится в раствор действием гидрата аммиака. Проявляет амфотерные свойст- 
ва (преобладание основных свойств); реагирует с разбавленными кислотами, 
концентрированными щелочами. Слабый окислитель и восстановитель. Полу- 
чение см. 556% 5, 557% 5, 559°, 5634. 


М, = 97,56; 4= 3,368 (аморфн.);  рПР’= 19,25. 
1. Cu(OH)2 (суспензия) = CuO + НО (40—80° С), 
Cu(OH)2 = CuO + НО (200° C). 
2. Си(ОН); + 2HCI (разб.) = CuCl + 2H20. 
NaOH (40—50%-i) 
— 


3. Cu(OH): (влажн.) Си(ОН)) (коллоид), 
Ма[Си(ОН)4] (фиол.), 
Ма [Си(ОН)4ю = CuOd + НО + 2NaOH (кип.), 
Na{Cu(OH)ala) = Ма›СиО) + 2H20 (выше 200° С). 


4. Cu(OH)2 + 4(NH3 - H20) [конц.] = [Cu(NH3)4] (OH)2 + 4H20. 

5. 2Cu(OH): (суспензия) + COr = СиСООН):$ + НО. 

6. СиОН); (суспензия) + H2S (насыщ.) = Си$ф + 2H,0. 

7. 2Cu(OH)2 + 2(NH2OH - H,O) = Cu,04 + Not + 7H20 (кип.), 
4Си(ОН)}› + №Н. - НО = 2Cu,01 + Not + 7H20 (кип.). 

8. 2Cu(OH)2 + МаА$О) (конц., гор.) + 2МаОН = Си›О$ + NazAsO, + 3H20. 

9. 2Cu(OH)2 + K2820¢(02) + 2KOH = Cur034 + 2K.SO, + ЗН.О. 


10. 2Си(ОН)› + NaEO + 2NaOH (конц.) + НО = 2Ма(Си(ОН)4] + МаЕ 
(Е = Cl, Br). 


555. Си СОз(ОН)› — ДИГИДРОКСИД-КАРБОНАТ ДИМЕДИ 


Светло-зеленый, при слабом нагревании разлагается без плавления. При осаж- 
дении из раствора имеет переменный состав (1—2)СиСОз - Cu(OH)2 (минерал 
малахит). Не растворяется в холодной воде, разлагается кипящей водой, кис- 
лотами; реагирует с цианидом калия, солями аммония, Переводится в среднюю 
соль действием CO; под избыточным давлением. Получение см. 5517, 554°, 557°. 


М, = 221,11; d= 4,05. 
1. CuxCO(OH): = 2Си0 + СО} + НО (180—200° С). 
2. CupCO3(OH)@ + 8Н2О бол.) 2[Cu(H20)«]"* + CO + 20H; 


plip® = 33,11. 
3. СиСОз(ОН)» (суспензия) = 2CuOd + CO,T + НО (кип.). 
4. Cu,CO3(OH)2 + 4НС (pa36.) = 2СиСЬ + COnt + 3H20. 
5. CuxCO(OH)2 + 4МН.С! (конц.) = 2CuCl» + COT + 3H20 + 4NH3t (кип.). 
6. Cu;COs(OH)2 + 8(NHs: НО) [конц.] = [Cu(NH3)4JCOs + [Cu(NH3)4(OH)2 + 
+ 8H20. 
7. CuxCO3(OH)2 + 8KCN (конц.) = 2K 2[Cu(CN)4] + K2xCO3 + 2KOH. 
8. Cu2xCO3(OH)2 + 4СО) + 4KOH (pa36.) = 2K [Cu(COs3)2] (син.) + ЗН. 
9. СшёСОхОН)› + CO2 = 2CuCO; (бел.) + H20 (180° С, р). 


556. CuNO3)2 — НИТРАТ МЕДИ(И) 


Белый с зеленоватым оттенком, летучий, при слабом нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону). Реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Вступает в реакции комплексообразования. Получение см. 
5514.8. 

М, = 187,55; 4= 2.07 (кр.); thn = 226°С (р); К, = 124,700, 207,70. 


Си(\О})› + 2NaOH (pa36.) = Cu(OH)2+ + 2NaNOs. 

Cu(NO3)2 + 2(NH3 . H20) [разб.] = Cu(OH)2) + 2NH«NO3, 

Cu(NO3)) + 4(NH3 - Н2О) [конц] = [Cu(NHs3)4] (Оз) (син.) + 4H20. 
6. 3Cu(NOs)2 + 2NasPO,4 + 3H2O = СихРО.); . 3H204 (син.) + 6NaNOs. 


1. 2Cu(NO3)) = 2CuO + 4NO, + Or (выше 170° С), 
2. Cu(NOs)2 - 6H20 (син.) = Cu(NO3)2 + 6H20 (до 100° С, вак.). 
3. Cu(NO3)2 (разб.) + 4H20 = [С® НО): * + 2NO; (pH < 7, см. 557°). 
4. 
5. 


557. Си О. — СУЛЬФАТ МЕДИ(И) 


Халькокианит. Белый, весьма гигроскопичный, низкоплавкий, при сильном 
нагреваиии разлагается. Кристаллогидрат CuSO, - 5Н?О (халькантит, медный 
купорос) имеет строение [Си(Н2О)‹$О4. Н2О. Хорошо растворяется в воде 
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(гидролиз по катиону). Реагирует со щелочами, гидратом аммиака, сероводо- 

родом, активными металлами. Вступает в реакции обмена и комплексообразо- 
1 —4 1 

вания. Получение см. 551', 5622—*, 563'. 


М. = 159,61; 4=3,603; лю 200°С; К, = 20,5, 55,5), 


1. 2Си$О.4 = 2CuO + 250: + O2 (653—720° С, примесь SOs). 
2. CuSO«- 5H20 (ron) ae CuSO, . 4H,0 (ron.) ao CuSO, x 
220—250° C 


х Но (6en.) ню * Си$О%4. 
3. СибО, (разб.) + 4Н2О = (Cu(H.0),J"* + $027, 
(Си(Н20)4* + НЮ СЕНО) ОНУ + НзО*; р, = 7,34. 
4. CuSO, + 2NaOH (разб.) = Си(ОН)» (гель) + Ма2$О4, 
CuSO, (разб.) + 2NaOHa = Си(ОН)+ + Ма? 0.4. 
5. CuSO, + 2(NH3- H20) [разб., хол.] = Cu(OH)24 + (NH4)2SO«. 
6. 2CuSO. + 2(NH3 . Н2О) [разб., гор.] = СизЗО«(ОН)54 + (NHa)2SO.. 
7. CuSO, + 4(NH3 . H20) [конц.] = [Си(\Нз)4 $04 + 4H20. 
8. CuSO, + 5МНэ = [Си(МНз)3 $04 (комн.), 
[Си(МНз) $0. = [Cu(NH3)4]SO4 + МН} (90° С). 
9. 2CuSO, + 4NaHCO; = Си›СОхОН)»\ + 2Na2SO4 + 3CO.T + НО (60°С). 
10. CuSO, + HS (насыщ.) = CuSt + H2SOs. 
||. Си$ 0, + M = Cul + MSO« (M = Fe, Zn), 
CuSO) + H2 = Cub + НО. (180° C, p). 
12. 2CuSO,4 + 2NaE + $0) + 2Н.О = 2CuEd + 2H2SO, + Na2SO« 
(Е =CI, Br, Г, NCS). 


13. 2CuSO, + 2Н2О + Na2SO3 = Си? О% + Na Ол + 2H2SO, (кип.). 
14. CuSO, + Си + 2NaCl = 2CuClt + Na2SO« (70° С, в разб. HCl). 
15. CuSOxpy > [Cul] SEP Су (комн.). 


16. 2CuSO, (разб.) + ЗН2О + ЗН(РН2О)) = 2СиНУ + 3H2(PHOs) + 2H2SOs. 

17. 4CuSO,4 + М.Н4 - НО + 120МН:. H20) (конц.) = 2[(Cu(NH3)2}2804 + м1 + 
+ 13Н2О + 2МН4:$0.. 

18. CuSO4 + 4KCN (конц.) = K2[Cu(CN)4] + K2SO«. 


19. 2CuSO, + 2H2O ТР, 2Си{ (катод) + Ort (анод) + 2H2SOx. 
558. CuCl — ХЛОРИД МЕДИ) 


Нантокит. Белый, при умеренном нагревании синеет, плавится и кипит без 
разложения. Не растворяется в холодной воде, разлагается кипящей водой. 
Реагирует с концентрированными кислотами. Переводится в раствор гидратом 
аммиака, цианидом калия. Вступает в реакции комплексообразования. Полу- 
чение см. 551'*, 55712. 55912. 


М, = 99,00; 4=4,14; т = 430° С; кип = 1212° С. 
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1. CuChy <=> Сщь + СГ; рПР? = 6,66, 
2Сщь + 4Н2О—> Сие, + [Cu(H20),]"*; IgKe = 7,0. 


2. 2CuCl (суспензия) = Сиф + CuCh (кип.). 
3. CuCl + HCI (конц., гор.) = Н[СиСЫ, 
Н(СиСЬо = CuCl) + HCI (разбавление водой). 
4. 4СиС+0.+2Н0 —*—> 4СиСКОН) бел.) [комн.], 
4CuCl + 4НС! (разб.) + 02 = 4CuCh + 2H20 (95° С). 


5. CuCl + ЗНМО; (конц., гор.) = Cu(NO3)2 + НС! + NOT + H20. 
6. CuCl + 2(NH3- H20) (конц.) = [Си(МНз) С! + 2H,0. 
7. 2CuCl + СН. + 2(NH3- H20) [разб.] = Си›С24 (красн.) + 2NH.CI + 2Н.О. 
8. CuCl + НЕ = CuF (kpacn.) + НЦ (выше 1000° С). 
9. CuCl + NaCl (конц.) = Na[CuCh]. 
10. CuCk,y + KCN (pa36.) = CuCNd + KCl, 
CuCl + 2KCN (konu.) = K[Cu(CN)] + KCI. 


И. SCUCK = CurClaey + CusClaer) (1212° С). 


559. CuCh — ХЛОРИД МЕДИ(П) 


Эриохальцит (дигидрат). Желто-бурый, при умерениом нагревании плавится 
без разложения, при дальнейшем нагревании кипит и разлагается. Хорошо 
растворяется в воде (гидролиз по катиону). Растворяется в этаноле, метаноле, 
эфире. Реагирует с концентрированной хлороводородной кислотой, щелочами, 
гидратом аммиака. Слабый окислитель. Вступает в реакции комплексообразо- 
вания. Получение см. 551°, 5533, 554?. 


М, = 134,45; 4= 3,386; т = 596° С: 
teun = 993° С (разл.); К, = 72.78%, 96,1 ®%. 


I. 2CuCl, = 2CuCl + Ch (выше 993° С). 
2. СиСь. @+и)Н.О (син) — Иа» CuCh - 2H,0 бел.) — 9-9» Сис, 
3. CuCl, (разб.) + 4H20 = [Cu(H20),]"* (гол.) + 2СГ (pH <7, см. 557°), 
4. CuCl (конц.) + 2H20 = [Cu(H20)2Ch], 


2[Cu(H20)2Ch] = [Cu(H20);Cl]* + [Cu(H20)Chy. 

5. CuCh + 4HCI (коиц.) + 2H20 = H2[CuCl,] (оранж.) + H2[Cu(H20)2Cl4] (зел.), 
CuCl . 2Н2О + HCl + H20 (влага) = H[CuCls] - ЗН (красн.). 

6. CuCl + 2NaOH (pa36.) = Cu(OH)2) + 2МаС! [комн., примесь CuCl(OH)], 


CuCl, + 2NaOH (pa36.) = CuOl + Н2О + 2МаС! (кип.). 
7. СиСЬ + МНз - НХ (разб.) = CuCKOH)t + МНС [примесь Си(ОН)}]. 
8. СиСЬ + 4(NH3- H20) [конц.] = [Cu(NH3)4JCh + 4H20 (комн.), 
Сис + 5(МН:з - H20) [конц.] = [Cu(H20) (МНз)ЯСЬ + 4H20 (0° С). 
9. CuCh + 4МНз = [Cu(NH3)JCl2 (комн.), 
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санзась 295—156, (синь AS cuch. 


-NH3 -NH3 
10. CuCh + 6МН»з» = [Cu(NH3)JCh (0° С, в этилацетате). 
И. CuCh + Е› = Са) + Ch (400° С). 
12. CuCh + Cu — 2CuCN (в разб. HCD, 


2CuCh + Na2SO3 + 2NaOH (разб.) = 2СаСЦ, + Ма›$ 0, + 2Мас! + Н2О. 
13. ЗСиСЬ + 2Al = 2АКЬ + 3Cud, 


CuCh + М = MCh + Cut (M = Fe, Zn). 
14. CuCl, + H)S (насыщ.) = Си$ $ + 2HCI. 
15. 2CuCl, + 3MCI (konu.) = M(CuCls] + M2{CuCh] (M = K*, Cs*,NHj§). 
электролиз 


16. CuChg) Cul (катод) + Cht (анод). 


560. Cul —ИОДИД МЕДИ) 


Маршит. Белый, при нагревании темнеет, плавится без разложения. Чувстви- 
телен к свету. Не растворяется в воде, кристаллогидратов не образует. Не 
реагирует с гидратом аммиака. Разлагается концентрированными щелочами. 
Переводится в раствор действием концентрированной иодоводородной кисло- 
ты, тиосульфата натрия, иодида и цианида калия. Получение см. 552%, 557", 


М; = 190,45; d= 5,620; tn = 605°С; рПР”= 11,96. 


2Cul —+—> 2Cu + ly (на свету). 

Cul + MI (конц.) = M[Cul)] (МЕН, К). 

4Cul + 5Н250. (конц., гор.) = 4CuSO, + 2154 + H2ST + 4H20. 

2Cul + 8НМО; (конц.) = 124 + 2Cu(NOs)2 + 4NO2T + 4H20. 

2Cul + 2KOH (конц., гор.) = СигО} + 2KI + H20. 

Cul + 2KCN (конц.) = K[Cu(CN,)| + KI. 

Cul + 2Na2S03S (конц.) = Nas[Cu(SO3S))] + Nal. 

2Сш + 4H2SO« (конц.) + 2МпО) = 2CuSO,4 + 2MnSO, + 154 + 4H2O 
(60--80° С). 


SAKA RW 


561. CwS — СУЛЬФИД MEJH(I) 


Халькозин. Черно-синий. Имеет область гомогенности Cuz..S (0,06 < x < 0,20); 
для нестехиометрического соединения Cuto4S fon = 1130° С. Не растворяется в 
воде. Не реагирует с хлороводородной кислотой, сульфидами щелочных метал- 
лов. Окисляется концентрированными кислотами-окислителями, кислородом; 
медленно переводится в раствор действием гидрата аммиака, цианида калия. 
Получение см. 551'> 16 56215. 


М, = 159,16; 4=5,8:  рПР?= 47,64. 


1. Сиз$ = Cu2,.S + хСи (1000—1130° С). 
2. Си +2Н2О = 2Cu + $0, + 2H2 (выше 600° С). 
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Сиз$ + 6H2SO04 (конц., гор.) ——-> 2Си$ Ол + 5$051 + 6H20. 


Сиз5 + 8НМО; (конц., хол.) ———> 2Си(МОз)› + $$ + 4NO2 + 4H20, 
Си:$ + 12HNO3 (конц., гор.) = Cu(NOs)2 + CuSO, + 10NO2T + 6H20. 


5. Сиз$ + 4(NH3- Н2О) (конц) ——> [Cu(NHs)2)S + 4H20. 
6. 8Сиз5$ + 1502 = 6Си?О + 4CuSO, + 450) (500—600° С), 
2Сиз$ + 302 = 2Cu,0 + 250, (1200—1300° С). 
7. Си;$ + 2Cu20 = 6Cu + $0, (1200—1300° С). 
8. Сиз$ + СЬ = 2CuCi+$ (300—400° С). 
9. Сиз$ + CuCl(pa36.) = 2CuCW + CuSt (кип.). 
10. Сиз$ + 2Fex(SO«)s) = 2CuSO, + 4Ее$О4 + SL (80° C). 
|. CuS + 2FeS + $ = 2(Ее Си) $» (800—1000° С), 
2(FeCu)S2 + 50) + 250) = 2Си + 2FeSiO; + 4802 (1000° С). 


12. Сиз$ + 4KCN (конц.) = 2К[Си(СМ)}] + K2S. 


562. CuS — СУЛЬФИД МЕДИ(Ш) 


Ковеллин. Черный, при слабом нагревании плавится и разлагается. Во влаж- 
ном состоянии медленно окисляется O2 воздуха. Не растворяется в воде. Не 
реагирует с хлороводородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака, суль- 
фидами щелочных металлов. Разлагается в концентрированных кислотах-окис- 
лителях, реагирует с цианидом калия. Восстанавливается водородом. Получе- 
ние см. 55113, 5570, 5594. 


М, = 95,61; 4= 4,68: ton = 200° С (разл.); рПР” = 35,85. 
2CuS = CuS +5 (200—450° С). 


1 

2. CuS + 4H2SO, (конц., гор.) = CuSO, + 45021 + 4H20 (примесь $). 
3. Си$ + 8НМО; (конц., гор.) = CuSO, + 8NO2T + 4Н.О. 
4 


Сиб (влажн.) + 20, —*+ Сиб О 


2CuS + 302 = 2CuO + 2$0, (300—500° С, примесь CuSO,). 
5. 2Си$ + H2 = Си?з$ + H2S (600—700° С). 
6. CuS + 4KCN (конц.) = K2[Cu(CN)4] + K2S. 
7. CuS + СЁ = СиСЬ + $ (300—400° С), 
CuS + 2FeClyp) = CuCh + 2ЕеСЬ + $4 (кип.). 


563. [Си(ЧНз)4 $04 — СУЛЬФАТ ТЕТРААММИНМЕДИ(!) 


Синий (в виде кристаллогидрата), при нагревании разлагается. Хорошо рас- 
творяется в малом количестве воды, в разбавленном растворе устойчив только 
в присутствии гидрата аммиака. Разлагается горячей водой, кислотами. Вос- 
станавливается гидразином. Получение см. 557”. 


М, = 227,73; d= 1,81 (кр.); к; = 16,992. 
1. [Cu(NHs)JSO, . НХ = CuSO, + 4NH3 + НО (280—300° С). 
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2. [Са @чНз)4$ 04 (разб.) + 2H20 = [Cu(H20),(NH3)4]"* + $0 
{в разб. NH3- H20), 


[Cu(H20),(NH3)4)"* + NH3 - НО Cu(H20) (мну + 2H20 


{на холоду), 
[Сино (МНз4 + 2H20 = [Cu(H20),J”* + 4NH3t (80—100° C). 
3. [Cu(NH3)dSOx + 2H2SO, (разб). = CuSO, + 2(NH4)2SO«. 
4. [Cu(NH3)JSO4 +2NaOH(20%-ii, гор.) = Cu(OH)24 + NazSO« + 4NHsf. 


5. 4[{Cu(NH3)JSO4 + №Н.4 - НО + 3H20 = 2[Cu(NH3)2)S04 + №1 + 
+ 2(NHa)28O4 + 4(NH; . H,0). 


СЕРЕБРО 
564. Аз — СЕРЕБРО 


Белый тяжелый пластичный металл. Малоактивный (благородный металл); не 
реагирует с кислородом, водой, разбавленными хлороводородной и серной 
кислотами. Слабый восстановитель; реагирует с кислотами-окислителями. Со 
ртутью образует амальгаму. Чернеет в присутствии влажного HS. Встречается 
в природе в самородном виде. Получение см. 566'"'°, 56827, 5712*, 573°, 
574 ^. 

М, = 197,868; d= 10,494; tna = 961,93° С; кип = 2170° С. 


Ag + 2НСк<—> 2AgCl + H2 (200° С). 


1. 
2. 2Ав + 21:50; (конц., гор.) = А2$ 04$ + $021 + 2H20. 
3. 3Ag + 4HNO; (разб.) = 3AgNO; + МОТ + 2Н2О. 
4. 2Ag + H2S (влажный) = AgoS + Ho, 
4Ag + 2H2S + О) (воздух) = 2Ag2S + 2H20, 
5. 4Ag + 250) + 202 = 2Ag2SO,4 (выше 450° С). 
6. 2Ар+ 20; = (АВА) (черн.) + 202 (комн.). 
7. Ag+ Fo = АБР) (сии.) [выше 300° С}, 
Ag + AgF (насыщ.) = AgoF(e) ; [50—90° С], 
2Ag + 2HF (конц.) + Н2О) = 2AgF + 2H20 (60—80° С). 
8. 2Ag +E, = 2AgE ; (E = Cl, Br, I; 150—200° С), 
2Ag + E = AgoE (выше 200° С; Е = $, Se, Те). 
9. 4Ag + 8КСМ + 2H20 + О) = 4K[Ag(CN)2} + 4KOH (комн.), 


2Ag + 4KCN (конц.) + H2O2 = 2K[Ag(CN),] + 2KOH. 


565. AgxO — ОКСИД CEPEBPA(I) 


Темно-коричневый, при нагревании разлагается. Реагирует с водой, образует 
слабошелочной раствор. Проявляет амфотерные свойства; реагирует с разбав- 
лениыми кислотами, концентрированными щелочами, гидратом аммиака. 
Переводится в раствор за счет комплексообразовання. Суспензия в воде погло- 
щает СО) из воздуха. Получение см. 566°, 570°. 
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М, = 231,14; а=7,14. 


1. 2Ag,0 = 4Ag + O2 (160—300° С). 
2. Ag,Ol + Н:О—> 2AgOH (насыш.) = 2Ag* + 20H’; рПР? = 7,70. 
3. АззО + 2HCI (разб.) = 2AgCN + H20, 
Ар20 + 2НМО: (разб.) = 2AgNO; + H20. 
4. АрзО + 4(МНз . НО) [конц.] = 2[Ag(NH3)2]OH + 3H.20. 
5. Ag,O + НО + 4KCN = 2K[Ag(CN))] + 2КОН. 
6. Ag.O (суспензия) + СО; = AgoCOs4. 
7. AgO+H,=2Ag+H,0 . (150° С), 
Ag,O + НО; (конц.) = 2Ags + Н2О + 021. 
А220 + H20 + 4КМС$ (конц.) = 2К[АР(—$СМ))] + 2KOH. 


oe 


566. AgNO; — HHTPAT CEPEBPA(I) 


Белый, плавится без разложения, при дальиейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиза нет). Кристаллогидратов не образует. 
Растворяется в этаноле, метаноле, эфире, пиридине, ацетонитриле. Вступает в 
реакции обмеиа и комплексообразования. С альдегидами в водном растворе 
3 3 + 
аммиака образует «серебряное зеркало». Получение см. 564°, 565°, 571. 


М. = 169,87; d= 4,35; ta = 209,7°С; К, = 2271,9%%, 635,380. 


1. 2AgNO; = 2Ag + 2МО; + О) (300—500° С). 
2. AgNOs (разб.) = Ag* + NO; (pH 7). 
3. 2AgNO; + 2KOH (pa36.) = Ag.Ol + НО + 2КМО:, 
AgNO; + КОН = АРОН} + KNO34 (в этаноле, —50° С). 
4. AgNO; + KE (разб.) = АёЕ} + КМОз (E = Cl, Br, 1), 
4AgNO; + 2С1, = 4AgCW + 2N205 + Oot (0° С, в жидк. ССЫ). 


5. 2AgNOs; + H2S = Ар2$} + 2HNO3. 
6. 2AgNO; + Ма.СО; (разб.) = Ар2СОу{ + 2NaNOs, 
2AgNOs3 + Ма? О (конц.) = AgoSOut + 2NaNOs, 
3AgNO3 + МазРО4 = АвЗРОлф + ЗМаМО:. 
7. 2AgNO3 + 2(NH3- H20) [разб.] = Аз20{ + 2NH4NO; + H20, 
AgNOs + 2(NH3 . Н2О) [конц.] = [АМН МО: + 2H20. 
8. 2AgNO; + Na2SO3S (разб.) = Ав;30:$} + 2МамО,, 
AgNO; + 2Na2SO3S (коиц.) = Маз(А?($0:5$)] + МаМО.. 
9. AgNO; + КСМ (разб.) = АРСМ} + КМО,, 
AgNO; + 2КСМ (конц.) = K[Ag(CN)2] + KNOs. 
10. AgNO; + KNCS (разб.) = AgNCS+ + KNOs, 
AgNO; + 2KNCS (конц.) = K[Ag(—SCN)2] + KNOs. 
||. 2AgNO3 + 2КМО) (pa36.) = (Ag—ONO, Аг— МО) + 2KNOs, 
AgNO; + 2KNO> (конц.) = K[Ag(-—NO2)} + KNO3. 
12, 2AgNO3 + Na2SOs (разб.) = AgoSO3+ + 2NaNOs, 
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AgNO; + 2Na2SO3 (конц.) = Na;[Ag(—SOs),] + МаМО.. 
13. 4АРМО: (rop.) + 3H2O + ЗЕ = 2Ав2Е{ + Н2ЕОз + 4HNO3 (E = Se, Te). 
14. 2AgNO3 + 4KOH = K2S,0(O2) = (AgiAg)O2b + 2КМО; + 2K2SO4 + 2H20, 
2AgNO3 (конц.) + Н2О + 203 = Ag,03(2)t + 2HNO; + 20,1. 
15. 2AgNO3 + 3(NH3- НО) + HC(H)O = 2Ag) + МН«НСОО) + 2NH«NO; + 
+ 2H20. 


567. AgF — ФТОРИД СЕРЕБРА(Т) 


Белый, плавится без разложения. Растворяется в воде (гидролиз по аниону). 
Разлагается концентрироваиными кислотами, Вступает в реакции комплексо- 
образования. Фторирующий агент. Получение см. 564’. 


М; = 126,87; d=5,85; (т = 435°C; ky = 172, 216. 

|. AgF .2H2O0 = AgF (насыш.) + 2Н2О (выше 30° С). 
2. AgF (разб.) = Ag’ +Е,Е`+НО—>? HF + OH’; рК. = 10,82. 
3. 2АВЕ + H2SOs (kon!) = Ар25О4$ + 2HFT (кип.). 
4. 2AgF + 2KOH (pa36.) = ЖЕ + АрзО}{ + Н2О. 
5. AgF + МН; . Н2О = [АРМНУЕ] + НО. 
6. AgF + F, + КЕ = K[AgF4] (желт.) [100—150° С}, 

2AgF + Е) + 4KF = 2К}АФЕ4 (кор.) [выше 200° С). 


568. АС! — ХЛОРИД CEPEBPA(I) 


Хлораргирит. Белый, пластичный, плавится (расплав — желто-коричневый) и 
кипит без разложения. Не растворяется в воде. Кристаллогидратов не образует. 
Не разлагается сильными кислотами. Реагирует с концентрированными шело- 
чами, гидратом аммиака. Переводится в раствор за счет комплексообразова- 
ния. Получение см. 564°, 566“. 


М, = 143,32; d= 5,56; tan = 455° С; tenn = 1550° С; рПР? = 9,74. 


1. 2AgCt=2Ag+Ch (комн., на свету). 
2. 4AgCl + 4КОН = 4КС! + 4Ag + О) + 2H20 (выше 450° С). 
3. 2AgCl + (NH4)2COs (конц., гор.) + H2O = 2[Ag(H20) (МНС! + CO2T. 
4. AgCl + 20(NH3- H20) [конц] = [Ag(NH3)2C! + 2H20. 
5. AgCl + 2Na,S8035S (конц.) = Nas[Ag(SO3S)2} + NaCl. 
6. AgCl + 2KCN (конц.) = K[Ag(CN)] + KCI, 

2AgCl + SKNCS (конц.) = K[Ag(—SCN)] + K3[Ag(—SCN),] + KCI. 
7. 2AgCl + 2F2 = 2AgF2 + Ch (KOMH.). 
8. 2AgCl + NaoS (kon) = AgoSt + 2NaCl. 
9. 4AgCl + 2Na2CO; = 4Ag + 4МаС! + 2CO; + O2 (850—-900° C). 
10. 4AgCi + 2BaO = 2BaCl, + 4Ag + О, (выше 324° С). 


И. 2AgCI + Н2О? + 2КОН (pa36.) = 2КС! + 2Agl + OT + 2Н2О. 
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569. AgBr — БРОМИД СЕРЕБРА() 


Бромаргирит. Светло-желтый; плавится без разложения, в жидком состоянии 
неустойчив. Не растворяется в воде. Кристаллогидратов не образует. Разлага- 
ется концентрированными кислотами и шелочами. Переводится в раствор за 
счет комплексообразования. Получение см. 564, 566*, 572°. 


М, = 187,77; 4= 6,47; tn = 4325 С; рПР” = 12,30. 


1. 2AgBroay = 2Аро) + Brags (комн., на свету), 
2АвВгою = 2Аа) + Bray (700° С). 
2AgBr + Н25$0. (конц.) = AgeSO4) + 2НВЕТ (кип.). 


AgBr + 2(NH3- НО) [конц.] = [Ag(NH3)2|Br + 2H20. 
AgBr + 2Na2S035 (конц.) = Nas{Ag(SO3S)2] + NaBr. 
AgBr + 2КСМ (конц.) = K[Ag(CN)2] + KBr. 


wrwhrn 


570. Agl — ИОДИД CEPEBPA(I) 


Иодаргирит. Желтый, плавится с разложением. Не растворяется в воде, хоро- 
шо растворяется в жидком аммиаке. Кристаллогидратов не образует. Не 
реагирует с разбавленными кислотами и щелочами. Разлагается концентриро- 
ванными серной и азотной кислотами. Переводится в раствор за счет комплек- 
сообразования. Получение см. 564°, 566%, 5733. 


М; = 234,77; 4= 5,67; tun = 554°C (разл.); рПР’ = 15,64. 


1. 2Аа) = 2Agey + 155) (KOMH., на свету), 
2Agl a) = 2А5) + 1%) (выше 554° С). 

2. Agl + пПМНэю = [Ag(NHs3),]I (-40° С, n > 3). 

3. Ag] + 2Na.SO3S (конц.) = Na3[Ag(SO3S)2] + Nal. 

4. Agl + 2KCN (konu.) = K[Ag(CN),| + KI. 

5. Agl + (n—1)KI (конц.)} = Kn-fAgl,] (n= 2+ 4). 

6. 2Agl + KOH = Ag.O + KI + HI (выше {50° С). 


571. 4225 — СУЛЬФИД CEPEBPA(I) 


Аргентит. Серо-черный, плавится без разложения. Наименее растворимая в 
воде соль серебра(1). Не реагирует с кислотами на холоду. Разлагается концент- 
рированными кислотами и щелочами при нагревании. Переводится в раствор 
за счет комплексообразования. Получение см. 564**, 566°, 568°, 574*. 


М, = 247,80; 4=7,23; tan = 845°C; рПР? = 49,14. 
Ар25 + 10НМО; (конц., гор.) = 2АРМОз + H2SO4 + 8NOof + 4H20. 
ApS + О) = 2Ар + $0, (500—600° С). 
AgoS + 2H° (Al, конц. NaOH) + OH” = 2Ав} + НО + HS. 
А825( + 4KCN (конц.) ——? 2K[Ag(CN)] + K2S, 
2Ag2S + 8KCN (конц.) + 202 + Н2О = 4K[Ag(CN))] + K2SO3S + 2KOH. 
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572. AgNCS — ТИОЦИАНАТ — СЕРЕБРА) 


Белый, при нагревании разлагается. Не растворяется в воде. Кристаллогидра- 
тов не образует. Разлагается концентрированными кислотами и щелочами. 
Переводится в растр за счет комплексообразования. Получение см. 566"°. 


= 165,95; РПР?5 = 11,80. 
2AgNCS = 2Ag + М, + 2С (графит) + 2S (выше 170° С). 
2AgNCS + 3H2SO« (конц.) + 2Н2О = 2650 + 2NH4HSO, + АЕ: 04. 
2AgNCS;) + 2KOH (конц.) <=? 2КМС$ + Ag,OS + НО. 


AgNCS + 2(NH3- НО) [конц.] = [Ag(NH3).]NCS + 2Н2О. 
2AgNCS + 4KNCS (конц.) = КА#(—5СМ)}] + K3[Ag(—-SCN),]. 
2AgNCS + Вго(хол.) = 2AgBrt + (—5СМ)» (в жидк. CS2). 


AUP ьь- 


573. |Ag(NH3)2]0H — ГИДРОКСИД_ ДИАММИНСЕРЕБРА(!) 


В свободном виде не выделен. Бесцветен в растворе, устойчив при избытке 
гидрата аммиака. Нейтрализуется и разлагается кислотами. С альдегидами 
образует «серебряное зеркало». Получение см. 565*. 


М; = 158,94. 


1. [Ag(NH3),JOH (pa36.) = [Ag(NHs3)2]" + OH’, 
{Ag(NH3)2]° + 2Н2О —? [Ag(H20)(NH3)]" + МН, - Н2О; pK, = 3,84. 
2. [Ag(NH3),]OH + ЗНС! (pa36.) = AgCl) + 2NH,CI + НО, 
[Ag(NH;),JOH + ЗНМО: (разб.) = AgNO; + 2NH4NO; + H20. 
3. [Ag(NH3)JOH + KI (pa36.) + 2Н2О = Ав} + KOH + 2(NH; . H20). 
4 ЗАРОМНЭЛОН (конц.) + 2Н2О ——> AgsNJ + 5(NH3- НО). 
5. 2[Ag(NH3).JOH + HC(H)O + 2H20 =2Ар} + МНЖНСОО) + 3(NH3 - H20). 


574. KJAg(CN)2] — ДИЦИАНОАРГЕНТАТ() КАЛИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Xopowo растворяется в воде. Кристалло- 
гидратов не образует. Не реагирует с хлороводородной кислотой, щелочами, 
гидратом аммиака. Разлагается концентрированными серной и азотной кисло- 
тами, реагирует с с сульфидами щелочных металлов. Восстанавливается цинком. 
Получение см. 564”, 568°. 


М, = 199.00; d= 2,36; К, = 25% 100. 


1. 2Kf{Ag(CN)2] = 2KCN + 2Ag + С2М, (250—420° С). 

2. K[Ag(CN),] (pa36.) + 6H2O = [K(H20).]* + [АР(СМ)Т. 

3. 2K[Ag(CN)2] + 2H2SOx (конц., гор.) = AgsSOst + K2SO,4 + 4HCNT, 
K[Ag(CN),] + 2HNO3 (конц., гор.) = AgNO; + KNO; + 2HCNT. 

4. 2K[Ag(CN))] + K2S (конц.) = AgsSt + 4KCN. 

5. 2K[Ag(CN)akg + Zn = K2[Zn(CN)] + 2Agt. 
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ЗОЛОТО 
575. Аи — ЗОЛОТО 


Желтый металл, более мягкий, чем медь и серебро; ковкий, тяжелый, высоко- 
плавкий. Устойчив в сухом и влажном воздухе. В особых условиях образуется 
коллоидное золото. Благородный металл; не реагирует с водой, кислотами-не- 
окислителями, концентрированными серной и азотной кислотами, щелочами, 
гидратом аммиака, кислородом, азотом, углеродом, серой. В растворе простых 
катионов не образует. Переводится в раствор действием «царской водки», 
смесями галогенов и галогеноводородных кислот, кислородом в присутствии 
цианидов щелочных металлов. При нагревании реагирует с галогенами, селе- 
новой кислотой. Окисляется нитратом натрия при сплавлении, дифторидом 
криптона. Со ртутью образует амальгаму. В природе встречается в самород- 
ном виде. Получение см. 576" 5, 579°, 580° '°, 


М; = 196,967; 4= 19,29; {ил = 1064,43° С; Ци = 2947° С. 
Au + НМОзконц.) + 4НС! (конц.) = H[AuCh] + NOT + 2H20. 


| 
2. 2Au + 6H2SeOuq = Aua(SeOx)3 + 3SeO2 + 6H20 (200° С). 
3. 2Au + ЗЕ) = 2AuF3 (300 —400° С). 
4. 2Au + 3Chk = 2AuCl (до 150° С), 
2Au + Ch = 2AuCl (150—250° С). 
5. 2Au + 2Вгхж) = АиВгз + AuBr (20—35° С). 
6. 2Аи+. = 2Aul (120—393° С, р). 
7. 2Au+3Ck + 2H,O — + 2Н|[АЧСЬ(ОН).. 
8 Au + ЗЕ, + 2HE (конц.) = 2H[AuE4] (E = Cl, Br, 1). 


9. 4Au + 8MCN (конц.) + O2 + 2H20 = 4M[Au(CN).] + 4МОН (M = Na, К). 
10. Au + K[Ag(CN),] = K[Au(CN)) + Ags. 

1. Au + NaNO; = NaAuO, + NO (350—400° С). 
12. 2Au + SKrF2 = 2AuFs + 5Kr {комн., примесь (KrF*)[AuFe]} 


576. AwO3 — ОКСИД ЗОЛОТА(Ш) 


Коричнево-черный, термически неустойчивый, при нагревании разлагается. 
Не реагирует с водой. Из раствора осаждается в виде гидрата Аи›Оз . ИНО 
(n= 2+3). Проявляет амфотерные свойства: реагирует с кислотами, концент- 
рированными щелочами. Восстанавливается водородом, монооксидом углеро- 
да. Получение см. 578°, 580*. 

М, = 441,93; 4= 10,61;  рПР?= 45,07. 


1. 2Au203 = 4Au + 302 (160—290° С). 
2. AuO3- пН2О = 2AuO(OH) + (n—1) НО (60—80° С, вак., над Р4О о), 
Auw203 -nH20 = Аи2О: + ИНО (100—120° С). 


3. Au2O3 + 8НСКконц.) = 2Н[АиСЦ] + 3H20. 
4. Au,O3 + 2МаОН (конц. гор.) + 3H20 = 2Ма[Ац(ОН)4. 
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5. Au2O3 + ЗН) = 2Au + ЗН2О (выше 260° С), 
Au203 + 3CO = 2Au + 3CO2 (100° C). 


577. AuCl — ХЛОРИД ЗОЛОТА(Т) 


Светло-желтый, термически неустойчивый, плавится с разложением. Не рас- 
творяется в холодной воде, кристаллогидратов не образует. Разлагается горя- 
чей водой; реагирует с кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Вступает в 
реакции комплексообразования. Получение см. 575*, 578', 580'. 


М, = 232,42; d=7,4; tan = 289°C (разл.); рПР”= 11,75. 


2AuCl + ЗМаОН (конц., гор.) = Na[Au(OH),)]? + AuOH (золь, син.) + NaCl. 
AuCi + 2(NH3- H20)[kouu.] = [Au(NH3),JCI + 2H20. 


1. 2AuCt = 2Аи + Ch (выше 289° С). 
2. 3AuCl + Н2О (гор.) = НАаСЬ(ОН]] + 2Aud. 

3. AuCl + МСКконц.) = MfAuCh} (М = H, Na, К). 
4. 

5. 


578. AuClhs — ХЛОРИД ЗОЛОТА(ШИ) 


Темно-красный, летучий (Au2Cl¢), при нагревании разлагается, плавится толь- 
ко под избыточным давлением С]. При обработке водой переходит в раствор 
с изменением состава. Реагирует с кислотами, щшелочами. Обычно для реак- 
ций в водном растворе берется в виде Н{АиСЦ]|. Окислитель. Получение см. 
3575", 580°. 


М: = 303,33; а= 4,67. tna = 288°C (р): k, = 630® 25) 


1. АцСЬ = AuCi + Ch (150— 185° С) 
2. AuCl;-2H2O0 = AuCl; + 2Н.О (выше 30° С). 
3. AuCls + 2H20 = [AuCh(OH)] + НзО*. 

4. АиСЬ + НС! (kony.) = Hf[AuCl,]. 

5. 2АиСЬ + 6МаОН (pa36.) = Au.O3) + 6NaCI + ЗН.О. 

6. ЗАиСь+3Е, — + 2АиЕз + 3Ch (200° С). 
7. 2AuCls + 3H2Sq) = Аи $3} + 6НС! | (в эфире). 
8. 2АиСЬ + ЗН2О, (конц.) = 2Au (коллоид) + 3021 + 6HCI. 

9. AuCl; + 3FeSO,4= Аи + Fe,(SO,)3 + FeCls (200° C). 
| 


0. AuCl; + 4Na2SO3S (конц.) = Na3[Au(SO3S)2] + ЗМаС! + Na2S4Oc. 


579. KJAw(CN):| — ДИЦИАНОАУРАТИ) КАЛИЯ 


‚ Белый, устойчив на воздухе и на свету. Хорошо растворяется в воде, кристал- 
логидратов не образует. Не реагирует на холоду с кислотами, щелочами, 
гидратом аммиака. При нагревании разлагается концентрированными кисло- 
тами, реагирует с сероводородом. Восстанавливается цинком, окисляется гало- 


генами. Получение см. 575” ®. 


М, = 288,10; а= 3,45; К, = 14% -29 20089. 
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2К[Ац(СМ)] = 2KCN + 2Au + CLN2 (250—400° С). 
КГАц(СМ)} + 6H20 = [K(H20)«]” + [Au(CN),J. | 

K{Au(CN)2] + HCI (konu.) = AuCN¢ (желт.) + HCN + КС! (50° C). 
2K[Au(CN),] (конц.) + Н25о + 2НС! (разб.) = AuzS) + 2КС! + 4HCN. 
2K[Au(CN),] + Zn = K2[Zn(CN),] + 2Aud. 

580. H[AuCl4] — ТЕТРАХЛОРОАУРАТ(Ш) ВОДОРОДА 

Светло-желтый, гигроскопичный. Хорошо растворяется в малом количестве 
воды, концентрированной хлороводородной кислоте. При разбавлении рас- 
твора изменяет состав. Разлагается шелочами. Реагирует с гидратом аммиака, 
типичными восстановителями. Вступает в реакции обмена лигандами. Получе- 
ние см. 575"*, 5763, 578°. 

М, = 339,79; d= 3,90; 2,44 (кр.); tna (кр.) = 196° C (р). 


vskwno 


1. H[AuClJ = AuCl + НС! + Ch (156—205° C). 

2. HfAuCl] - 4Н2О = HfAuCl + 4H20 (100° C, в токе Cl), 
H{AuCl] - 4Н2О = AuCls + НС! + 4H20 (120° С, в токе SC120). 

3. НГАаСЫ](конц.) + НЮ = H[AuCi3(OH)} + НС! (разбавление). 

4. 2H[AuCh] + 8МаОН (pa36.) = АизОз + 8МаС! + 5Н2О (70— 80° С). 

5. Н(АаСЫ] + S(NH3 . H20) [конц.] = Au(NH2)2CI 1 + ЗМН4С! + 5Н2О. 

6. 2H[AuCl] + ЗН25 = 2Ац} + 3S) + 8HCI (кип.). 

7. НАасЫ] + CsCl = Cs[AuCh] + + HCI. 

8. HfAuCh] + 3KI = Aull + 15$ + НС! + ЗКС! (комн.). 

9. H[AuCl] + $0) + 2H20 = НАиСЫ + H2SO, + 2НС (0° C). 

10. 2H[AuCl4] + 3H[SnCls] + НС! (конц.) = 2Aud + ЗН) [SnClo]. 

11. 4H[AuCh] (rop.) + 3N2HsCI (конц.) = 4Au (коллоид) + 3N2 T + 19HCI 

kun.), 

2H[AuCh] + ИКОН + 3HC(H)O = 2Au (коллоид) + 3K(HCOO) + вк + 
+ 8Н2О. 

12. H[AuCh] + 4МСМ (конц.) = M[Au(CN)4] + 3MCI + На (M =H, К). 


ЭЛЕМЕНТЫ ПБ-ГРУППЫ 


ЦИНК 
581. Zn — ЦИНК 
Белый с голубоватым оттенком, мягкий, хрупкий (из-за примесей) металл. Во 
влажном воздухе покрывается устойчивой гидроксидно-карбонатной пленкой. 
В воде пассивируется. Проявляет амфотерные свойства; реагирует с кислотами, 
шелочами. Сильный восстановитель; реагирует с кислородом, галогенами, 
халькогенами, нитратами металлов в щелочной среде. Получение см. 582, 
584'?, 586°, 

М, = 65,39; d= 7,133; = 419,5° С; ци = 906,2° С. 
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20. 


582. 


Zn + H2O (nap) = ZnO + Hy (600—800° С). 
Zn + 2HCI (pa36.) = ZnCl + Hof. 

Zn + H2SOx (разб.) = ZnSO, + Hot, 

4Zn + 5H2SO, (конц.) = 471504 + H2St + 4H2.0 (примеси $, SO2). 
Zn + 4НМО: (конц. гор.) = Zn(NO3)2 + 2NO2t + 2H20, 

4Zn + 10НМО: (разб., гор.) = 4Zn(NO3)2 + N2OT + 5H20, 

47 п + 10НМО-з(ч. pa36., гор.) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H20. 

Zn + H3POq (конц. rop.) = ХаНРО.4 + HoT. 

Zn + 2МаОН (конц.) + 2Н2О = Na[Zn(OH)]'+ Hot, 

Zn + 4(NH3- НО) [конц] = [Zn(NH3)4] (OH)2 + Hot + 2H20, 

2Zn + 8(NH3 . H20) [konu.] + O2 = [Zn(NH3)4](GH)2 + 6H20. 

Zn + 4NH.CI (конц. гор.) = [Zn(NH3)ICh + 2HCI tT + НХ, 

Zn + 2HCI (конц.) + 2NHaClhay = (NHa)2 [СаСЦ + Hof. 


2Zn +2Н.0 +0, —*—~> 2Zn(OH)2v (комн.), 
2Zn + Н2О + 0, + СО, —~—> ZmCO(OH) $ (комн.). 
2Zn + O2 = 2710 (выше 225° С, сгоранне на воздухе). 
‚ би + Ey = ZnE, (выше 60° С, Е = F; 60° С, в воде; Е = Cl, Br, |. 
. 2n+E=ZnE (выше 130° С, Е = $; 800—900° С, вак.; Е = Se, Te). 
. 3Zn + 2E = Zn3E2 (400—650° С; Е = P, As). 
. 3Zn + ЗО) = ZnS + 2ZnO (600 —700° C). 
. Zn + CO, = ZnO + CO (800— 950° C). 
. 3Zn + 2NHa) = Zn3N2 + ЗН, (500—600° C). 


. Zn (порошок) + CdSO, = ZnSO, + Cdl. 
. 4Zn + 7NaOH (конц.) + 6H20 + NaNO; = 4NafZn(OH)4] + NH3T  (кип.). 


. Zn + 4NaCN + 2H20 = NafZn(CN)4] + 2NaOH + Hot (кип.), 
Zn + 2Na[M(CN))] = Naz [Zn(CN)4] + 2М} (M = Ag, Au). 
. Zn + 2MCh = ZnCh + 2MCh (500° C; M = Sm, Eu, Yb). 
Zn + ZnChow <— Zn}* + 2СГ (350° C). 


ZnO — ОКСИД ЦИНКА) 


Цинкит. Белый (иногда с желтоватым оттенком). Термически устойчивый, при 
сильном прокаливанни возгоняется и разлагается, плавится только под избы- 
точным давлением O2. Не реагирует с водой, не восстанавливается водородом. 
Проявляет амфотерные свойства; реагирует с кислотами, щелочами, кислотны- 


ми и основными оксидами. Восстанавливается коксом. Получение см. 58 


1.9, 14 
1 


583', 584', 586°, 


1. 


М, = 81,39; d=5,606; tna = 1975°С (p). 


ZnOg + 5Н2О => [Zn(H20),]** + 20Н`; рПР? = 16,66. 


2. ZnO + 2HCI (фазб.) = ZnCl, + H20, 
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3. ZnO + NaOH (40%-й) + Н2О = Na[Zn(OH)s] (кип.), 
ZnO + 2МаОН (60%-й) + Н2О = Na2[Zn(OH).) (90° С). 
4. ZnO + 2NaOH = Ма›ХлО) + НО (500— 600° С). 
5. ZnO + 4(NH3- Н2О) [конц.] = [Zn(NHs)4)(OH)2 + 3H20. 
6. ZnO (суспензия) + $0; = 21$034. 
7. ZnO + SiO, = ZnSiO; (1200—1400° C), 
2ZnO + SiO. = Zn2SiO, (900—1000° С). 
8. ZnO + Fe.03 = (Fe,Zn)O, (800—1000° С). 
9. ZnO + H2S = ZnS + НО (450—550° С). 
10. ZnO + C (кокс) = Zn + СО (1100—1200° С). 
tt. ZnO + 4NaCN (конц.) + H20 = Ма л(СМ)4] + 2МаОН (кип.). 
12. 2710) =? 2710 «—? 271) +O, (1 300—1700° С). 


583. Zn(OH), — ГИДРОКСИД ЦИНКА(П) 


Белый, аморфный или кристаллический. Практически ие растворяется в воде. 
Проявляет амфотерные свойства; реагирует с кислотами, шелочами. Поглоща- 
ет СО) из воздуха. Вступает в реакции комплексообразования. Получение см. 
581°, 584*-°, 585% 3, 587 
М, = 99,40; d= 3,03. 

1. Zn(OH): = ZnO+ НО (100— 250° С), 

2Zn(OH)2 - яН2О = Zn(OH)2 + "НО (40— 50° С, аак.). 
2. Zn(CH)ay + 4H20 <— [Zn(H20))”* + 20H’; рп? = 15,52, 


Zn(OH) 2g) + 4H2O — [Zn(OH),)” + 2H30"; рПР® = 14,51. 

Zn(OH): + 2НС! (pa36.) = ZnCl; + 2H20. 

Zn(OH) + 2NaOH (конц.) = Na2{Zn(OH)4). 

Zn(OH)2 + 4(NH3 - НО) [коиц] = [Zn(NHs)s] (OH): + 4H20. 

Zn(OH)2 + 6NH 4) = (Zn(NH3)e](OH)2 (-40° С). 
Zn(OH)ary + 2МН4<! (коиц.) = [Zn(H20)2(NH3)2]Ch. 

2Zn(OH), (суспензия) + СО; = ZngCO3(OH)2+ + H20. 


SN AAP w 


584. ZnSO4— СУЛЬФАТ ЦИНКА(И) 


Циикозит, госларит (гидрат). Белый, при сильном нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону). Реагирует с концентриро- 
ванной серной кислотой, шелочами, гидратом аммиака. Вступает в реакции 
обмена и комплексообразования Получеиие см. 5813, 5862“. 


М, = 161,45; = 3,74: ky = 54,18% 67,209. 
1. 2ZnSO« = 7128040 + $03 (500—600° С), 
27150. = 2ZnO + 250) + О, (740—1000° С}. 
2. ZnSO4-7H2O = ZnSO, + 7Н2О (250— 280° С). 
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3. ZnSOx (разб.) + 4H20 = [Ип(Н2О)4?* + SOF, 
[Zn(H20),]"* + Н2О =>? [Zn(H20)s(OH)]’ + H30*; pKx = 7,69. 
4. ZnSO, + H2SO, (конц., хол.) = Zn(HSO,)2. 
5. ZnSO, + 2МаОН (pa36.) = Zn(OH)24 + Na2SO,, 
ZnSO, + 4МаОН (конц.) = Na2{Zn(OH).] + Na2SOu. 
6. ZnSO + 2(NH3 - H20) [разб.] = Zn(OH)2 1 + (NH4)280., 
ZnSO, + 4(NHs3 - H20) [конц.] = [Zn(NH3)4] $04 + 4H20. 
7. 2ZnSO4 + H20 + 2Na2CO3 = Zn2CO3 (OH)2+ + 2Na2SO, + COT, 
ZnSOap) + 2КНСОз = ZnCO3 + + K2S04 + Н2О + СО» 
(до 10° С, в атмосфере СО)). 
8. ZnSO, + H2E + 2Na(CH3COO) = 7лЕф + 2CH;COOH + Ма›$ 04 
(50—60° С; Е =$, Se), 
ZnSO, + Н.Е = ZnE (коллоид) + Н2$О4. 
9. 21$04 + NaS = Ма:$О. + 71$}, 
ZnSO, + BaS = BaSO, $ + ZnS. 
10. 371$ 04 + 2H3PO, (конц.) = 7пз(РО4)2$ + 3H2SO, (кип.). 
11. 7150. + 2КСМ (pa36.) = 7л(СМ)>+ + К>5О.4, 
ZnSO, + 4KCN (конц.) = K2{Zn(CN),] + К}$О.. 


12. 271504 + 2Н20 "ТР, 27nd (катод) + Ort (анод) + 2Н:5 04. 


585. ZnCl: — ХЛОРИД ЦИНКА(И) 


Белый, очень гигроскопичный, летучий, плавится и кипит без разложения. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону). Реагирует co щелочами, 
гидратом аммиака. Вступает в реакции комплексообразования. Получение см. 
581*. 0, 5822, 586'. 


М, = 136,30; 4=2,907; tn = 293° С; — Би = 733° С; 
ks = 36709, 54980. 


1. ZnCh- 1,5Н20 —*—> ZnCh + 1,5H20 (25—30° С, вак.). 
2. ZnClh(pa36.) + 4H2O = [Zn(H20),4)"" + 2СГ (pH < 7, см. 584°). 
3. ZnClh(konu.) + 2H20 = [Zn(H20)2Ch], 

[Zn(H20)2Cl.] + НО —> [ZnCl,(OH)] + НзО*. 


4. ZnCl, + 2NaOH (pa36.) = Zn(OH)ot + 2NaCl, 
ZnCl, + 4МаОН (конц.) = Na2f{Zn(OH)4] + 2NaCl. 

5. ZnCl, + 2(NH3 - Н2О) [разб.] = Хп(ОН):+ + 2NH.Cl, 
ZnCl, + 4(МН: - H2O) [конц.] = [Zn(NH3)4] Ch. 


6. ZnCl + 6NHsey = [Zn(NH3)6]Cl2 (-40° С). 
7. 3ZnCl + 4Ма НРО. = Zn3(PO.)2) + 6МаС! + 2NaH2POs. 
8. ZnCloy + 2МС! = M2 [ZnCla] (M = Na, K), 


ZnClz + MCI (конц.) + Н2О = M[Zn(H20)CI3}.] 


9. ZnCl) м УП} (катод) + Cht (анод). 


10. ХпСЬью + Zn <> 7п2*+2СГ (350° С). 


586. ZnS — СУЛЬФИД ЦИНКА(И) 


Белый, аморфный (осажденный из раствора) или кристаллический — кубичес- 
кая а-модификация (сфалерит) и гексагональная В-модификация (вюрцит). 
Чувствителеи к УФ-облучению. В аморфном виде более реакционноспособ- 
‚ ный. Пептизируется (переходит в коллоидный раствор) при длительной обра- 
ботке сероводородной водой. Не растворяется в воде, не реагирует со щелоча- 
ми, гидратом аммиака. Реагирует с сильными кислотами, во влажном состоя- 
иии медленно окисляется О› воздуха. Получение см. 581'', 582°, 584°. 
М, = 97,46; d= 4,14 (а), 3,98 (В), 2,9—3,1 (аморфн.); 
ton = 1650 + 1775°С (р); Ка  B} > 980° С; 
teyon > 1185° С;  РПРР= 24,92 (а), 23,10 (В). 


ZnS + 2НС 1! (конц.) = ZnCh + H2ST. 


1. 

2. ZnS + 4H2SO, (конц., гор.) = ZnSO, + 45051 + 4Н.О (примесь $). 
3. ZnS + 8НМО: (конц.) = ZnSO, + 8МО-1 + 4НО (кип.). 
4. ZnS (влажн.) +20; —" 71504. 

5. 271$ + 302 = 2ZnO + 280; (800—1000° С). 
6. ZnS + 2ZnO = 3Zn + SQ) (850—880° С, в токе N2). 


587. Na2}Zn(OH)4] — ТЕТРАГИДРОКСОЦИНКАТ(И) НАТРИЯ 


Белый, при слабом нагревании разлагается. В растворе образуется только в 
сильнощелочной среде, устойчив в 15%-м метанольном растворе гидроксида 
иатрия. Разлагается при разбавлении раствора водой, при обработке кислота- 
ми, СО». Получение см. 582°, 583%, 585*. 


М, = 179,40. 
1. Na2[Zn(OH),] = ZnO + 2МаОН + НО (выше 100° С). 
2. Naa{Zn(OH)as] - 2H20 = Ма (ОН). + 2H20 (до 87° С, вак.). 
3. Ма и(ОН)«р = 2NaOH + Zn(OH)1 (разбавление водой). 
4. Na2[Zn(OH),] + 2HCI (разб.) = 2МаС! + 7п(ОН)›\ + 2Н2О, 


Na2[Zn(OH),] + 4НС! (конц.) = 2NaCl + ZnCl, + 4Н.О. 
5. Na2[Zn(OH)4] + CO2 = Ма›СО; + п(ОН)>4 + Н.О. 
КАДМИЙ 
588. Cd — КАДМИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, низкоплавкий, мягкий, ковкий. Во влаж- 
иом воздухе покрывается устойчивой оксидной пленкой. Не реагирует со 
щелочами. Восстановитель; реагирует с водяным паром, сильнымн кислотами, 
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кислородом, галогеиами, халькогенами и другими неметаллами, сероводоро- 

дом, нитратом аммония. Вытесняет благородные металлы из их солей в рас- 
wl 

творе. Получение см. 589'°, 591°'', 5927. 


M,= 112,411; d= 8,642; tan = 321,108° С; {ки = 766,5° С. 
Cd + H20 (пар) = CdO + H2 (выше 350° С). 


|. 

2. Cd + 2НС! (разб.) —+— CdCl + Hat. 

3. Cd + 4HNO3 (конц.) = Cd(NO3)2 + 2NOot + 2H20. 

4. 2Cd + O2= 2CdO (325—350° С, сжигание на воздухе), 
Cd (порошок) + 2H2,0 + 0, —*+ 2Cd(OH): (в разб. NaOH). 

5. Cd+E,=CdE, (E = F, 200° С; Е = Clu Br, 450—500° С). 

6. Cd +12 (суспензия) = СА (кип.). 

7. Са+Е = С4Е (выше 350° С; Е = $, Se, Те). 

8. 3Cd + 2P (kpacn.) = Cd3P2 (600-—680° С; примеси CdP2, CdP,), 
3Cd + 2As = Cd3Asz2 (650— 700° С, в атмосфере Н2; примесь CdAsz). 

9. Са+НЬ»Е = СВЕ + Ho (800° С; Е =$, Se), 
3Cd + $0) = CdS + 2CdO (600—700° C). 


10. 2Cd + 4NH«NO3 (конц, гор.) = Cd(NOs)2 + [Cd(H20)2 (NH3)4|(NO2)2. 
||. Cd + Си$Ощр = CdSO, + Cad. 

12. Cd + 2FeClyp) = CdCl, + 2ЕеСЬ. 

13. 2Cd + 8(NH3 . Но) [конц.] + O, = 2[(Cd(H20)2(N H3)4] (OH)2 + 2Н.О. 
14. 2С4 + 8NaCN (конц.) + 2H2O + О) = 2Ма› [С4(СМ)4] + 4NaOH. 


589. CdO — ОКСИД КАДМИЯ(Й) 


Монтепонит. Коричневый (от темно-желтого до почти черного), при сильном 
нагревании возгоияется и разлагается. Не реагирует с водой, не переводится в 
раствор щелочами и Гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства; 
реагирует с кислотами, щелочами (при сплавлении). Поглощает СО) из возду- 
ха. Получение см. 588*, 590', 591', 593“. 


М, = 128,41; d= 8,15. 
1. 2С40 = 2Cd +0, (900— 1500° С). 
2. CdO + 2HCI (фазб.) = CdCl, + Н2О. 
3. CdO + 2KOH = К.С@ВО) (желт.) + НО (450—500° С), 
СВО + Н2О = Cd(OH)24 (в гор. конц. МаОН). 
4. СВО (порошок) + СО) = CdCO; (120—140° С). 
5. 2CdO (суспензия) + $10): = Cd2SiO,g (400° С, р). 
6. 2CdO + 3$ = 2CdS + SO; (490— 510° С). 
7. 2CdO + 2С& = 2CdCh + O2 (500—600° С, в токе Cl). 
8. CdO + 4NaCN (коиц.) + Н2О = Na2[Cd(CN),] + 2NaOH. 
9. CdO +H, = С4 + НО (300° С), 
2CdO + С (кокс) = 2Cd + CO2 (500—700° С). 
10. 2CdOq) = 2С40% г? 204% +0, (900—1500° С). 
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590. Cd(OH)2 — ГИДРОКСИД КАДМИЯ(И) 


Белый, при нагревании разлагается. Не растворяется в воде. Проявляет амфо- 
терные свойства: реагирует с кислотами, щелочами (прн сплавлении). Перево- 
дится в раствор действием гидрата аммиака и цианида калия за счет комплек- 
сообразования. Получение см. 588*, 589°, 591% 5, 592°” 


= 146,43; d= 4,79; ПР = = 14,37. 
1. Cd(OH): = cdo +H,0 (170 —300° C). 


2. Cd(OH): + 2HCI (pa36.) = CdCh + 2Н.О. 

3. Cd(OH)2 + 4NaOH (конц.) <— Na{Cd(OH)s] (практически He идет), 
Cd(OH), + 2МаОН (насыщ.) —› Ма2[С4®ФН)4 $ (кип.). 

4. Cd(OH), + 2KOH = КСО) (желт.) + 2Н2О (выше 450° С). 

5. Cd(OH)2 + 4(NH3 - НЮ) [конц.] = [Cd(H20)2 (МНз)4 (ОН), + 2Н2О. 

6. Cd(OH): + 6NH3«) = [Cd(NH3)6](OH)2 (40° С). 

7. Cd(OH): + 2HCNg = Cd(CN)2 + 2H20, 


Cd(OH)2 + 4КСМ (конц.) = K2[{Cd(CN),] + 2KOH. 
591. CdSOs — СУЛЬФАТ КАДМИЯ(И) 


Белый, при сильном нагревании плавится и разлагается. Хорошо растворяется 
в воде (гидролиз по катиону). Разлагается щелочами, реагирует с гидратом 
аммиака, жидким аммиаком. Вступает в реакции комплексообразования. По- 
лучение см. 588'', 5932.4. 


М, = 208,47; 4= 4,691; tan = 1135° С (pa3n.); ks = 76,48%, 67,280. 


1. 6CdSO,4 = 2Cd3(SO4)20 + 2$0, + О, (1135° С), 
2CdSO, + 2CdO = 250, + O2 (1300° С). 
2. CdSO,- 2,67Н2О = CdSO, + 2,67H20 (до 200° С). 


3. С4$0. (разб.) + 6Н2О = [Cd(H20),]”* + SO2- 
[Cd(H20).]?* + Н›О-—> [С4(НО)5ОН)] + Н:0*; pK, = 7,62. 
4. CdSO,4 + 2МаОН (разб.) = Cd(OH)2+ + NaSOu. 
5. CdSO«4 + 2(NH3- H20) [разб.] = СОН), + + (МН.);$ 0%, 
CdSO, + 4(МН: - H2O) [конц.] = [С4(Н›О), (МНз)4$ Ол + 2H20. 
6. Са$О4л + 6МНэю = [Cd(NH3)6]SO4 (-40° С). 
7. 2С9$0. (pa36.) + 2Na2CO; (разб.) + Н›О = Cd2CO3(OH)2 1 + 2Ма›$О4 + 
+ COT, 
С4$О. (конц.) + Ма›СОз (конц. гор.) = С4СОз{ + Ма›$ Ол 
(в атмосфере СО)). 
8. CdSO, + МазЕ = СВЕ $ + Ма›$О4 (Е = $, Se, Te), 
CdSO,4 + HoS (насыщ.) = CdSL + H2SO,. 
9. CdSO, + Zn (порошок) = ZnSO, + Cdl. 
10. CdSO4 + 2KCN (фазб.) = Cd(CN)ov + K2S0,, 


307 


CdSO, + 4КСМ (конц.) = K2[(Cd(CN)4] + К.$О.. 
электролиз 


Il. 2CdSO,4 + 2H,0 —— —> 2С44 (катод) + О.Т (анод) + 2H2SO.. 


592. СЧС. — ХЛОРИД КАДМИЯ(П) 


Белый, аморфный или кристаллический, летучий, плавится и кипит без разло- 
жения. Хорошо растворяется в воде (гидролнз по катиону). Реагирует со 
шелочами, гидратом аммиака. Вступает в реакции обмена и комплексообразо- 
вания. Получение см. 5882'5, 5897 7. 
М; = 183,32; @= 4,047; (= 568,5° С; кип = 964° С; 
ks = 113,409, 104,489. 

1. CdCl, 2,5H2O = CdCl; + 2,5H2O0 (120—170° С). 
CdCl, (pa36.) + 6Н2О = [Cd(H20)]”* + 2СГ (pH <7, cm. 591°). 
3. 2CdCh (конц.) + 6H2O = [Cd(H20).]”* + [CdCl], 

2[Cd(H20)]"* <— [Сахн:О) ОНУ * + Н:О*. 
4. CdClay + 2НС! (конц.) = Н(СаС4, 

CdCl, + 4МС! (конц.) = М4(Сасыу (M = K*, Rb*, Cs*, МН). 
5. CdCl) + H2SO, (конц.) = CdSO, + 2HCIT (кип.) 
6. CdCl, + 2NaOH (разб.) = С4(ОН)?$ + 2NaCl. 
7. CdCh + 2(NH; . Н2О) [разб.] = Cd(OH)2) + 2МНа<1, 

Сась + 4(МН: - H20) [конц.] = [Cd(H20)2 (NH3)aJCh. + 2H20. 


N 


8. CdCh + 2МНъ = [Cd(NH3)2Ch] (KOMH.). 
9. CdCl, И, Са (катод) + СЬ 1 (анод) [в расплаве KCl]. 
10. 2CdChyy <? CdCl + СасьГ (600° С). 
|. СаСЬ» + Cd + ?АКЬ—? Са2*+ 2[AICL] (600° С). 


593. CdS — СУЛЬФИД КАДМИЯ(П) 


Гринокит. Желтый, в компактном виде — оранжево-красный. Возгоняется в 
инертной атмосфере, плавится с частичным разложением. Легко пептизируется 
(переходит в коллондный раствор) при длительном воздействии сероводород- 
ной воды. Не растворяется в воде, не реагирует с сульфидами щелочных 
металлов, гидратом аммиака. Разлагается концентрированными кислотами, 
окисляется кислородом воздуха при нагревании. Получение см. 588” °, 5895, 
501°, 
М; = 144,48; d= 4,82; (ля 1480° С(р); РПР”= 27,19. 


1. CdS + 2HCI (конц.)} = CdCl, + Н›5Т. 

2. CdS + H2SOz (разб., гор.) = CdSO, + H2ST. 

3. CdS + 10НМО: (конц., гор.) = Cd(NO3)2 + 8МО-1 + H2SO4 + 4Н.О, 
3CdS + 8HNO; (pa36., гор.) = 3Cd(NO3)2 + 354 + 2NOT + 4H20. 
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4. 208$ + 302 = 2CdO + 250} (800° С), 
CdS + 2802 = CdSO, + 5 (400--.-500° С). 


РТУТЬ 
594. Hg — РТУТЬ 


Серебристо-белый металл, жидкий при комнатной температуре; в твердом 
состоянин ковкий. Не окисляется в сухом воздухе, покрывается серой оксидной 
пленкой во влажном воздухе. Благородный металл; не реагирует с водой, 
кислотами-неокислителями, щелочами, гидратом аммиака. Переводится в рас- 
твор иодоводородной кислотой за счет комплексообразования. Слабый вос- 
становитель; реагирует с концентрированными серной и азотной кислотами, 
«царской водкой», галогенами, халькогенами. Со ‘многими металлами (Ма, К, 
Са, Ва, Cu, Ag, Au, Zn, Cd, Pb и др.) образует амальгамы (жидкие или твердые) —- 
интерметаллические соединения или сплавы. В природе встречается в самородл- 
ном виде. Получение см. 595', 596, 597', 598" 35, 599'3 6026.7, 
М, = 200,59; d= 13,5461. tay = -38,862° С; вип = +356,66° С. 

1. 2Hg + 2H2SO, (конц. гор.) = Н$О4 + SO, T+ 2H2O (примесь Н2$0.4), 

Hg + 2Н›5О. (конц.) = Н$О4 + $021 + НО (кип. в присутствии НМО:). 
2. 6Hg + 8HNOs (разб., хол.) = 3Hg2x(NO3)2 + 2МО T +4Н.О, 

Hg + 4HNOs (конц., гор.) = Hg(NO3)2 = 2NO2t + 2H20. 
3. 3Hg + 2НМО; (конц.) + 6HCI (конц.) = 3HgCl, + 2NOT + 4НО 


. (50—70° С). 
4. 2Hg + 4НСЕ (разб.) + О) = 2HgCl, + 2H20. 
5. Нв + 4HI (конц.) = H2[Hgla] + Hof. 
6. 2Н8+ 0, = 2Н#О (250.--350° С). 
7. Hg+Ch=HgCh (70— 120° С), 
Hg + HgCh = Hg:Cl, (250—300° С). 
8. Hg + Bro (насыщ.) = НеВг2$ (KOMH.), 
Hg + HgBr2 = HgoBr2 (250- -300° C). 
9. 3Hg + 21; = Hel, + Heol. + (в этаноле). 
10. Hg +S = Н2$ (выше 130° С), 
Hg + E = HgE (550—600° C; E = Se, Te). 


НИ. 2Hg + 4N:Oe) = 2Hg(NO3)) + 4NO. 
595. HgO — ОКСИД РТУТИ(И) 


Монтроидит. Ярко-красный (крупные кристаллы) или желтый (мелкие крнс- 

таллы). Темнеет на свету и при слабом нагревании. Термически неустойчивый. 

Не реагирует с водой. Проявляет оснбвные свойства; реагирует с кислотами. 

Разлагается гидратом аммиака. Получение см. 594°, 597! 35, 599% 602°, 6035. 
М, = 216,59; а= 11,14. 

1. 2HgO = 2Hg + О; (450-- 500° С). 
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2. HgOQw + НО <> НР + 20H; рПР” = 25,48. 


3. HgO¢) + Нео + ЗН2О <—> [He(H20),]** + 20H” (почти не идет). 
4. HgO + 2HCI (фазб.) = HgCl: + H20, 
HgO + 2НМО: (разб.) = Hg(NO3), + Н2О. 
5. 2HgO + NH3- H2O (конц.) = (Hg2N)OH - 2H2O $ (желт.) 
[комн., в темноте], 


(Hg2N)OH - 2Н2О = (Н>МОН - H20 (кор.) + Н2О (110° C). 
6. HgO (суспензия) + 2Cl, = НСЬ} + СЬО (0° С, в жидк. ССы). 
7. HgO + НОО + 2NaE = HgE2 + 2МаОН (Е = Cl, Br). 


596. Hgo(NO3)2>— ДИНИТРАТ ДИРТУТИ 


Белый, при слабом нагревании разлагается. Гидролизуется водой с образова- 
нием осадка OCHOBHOM соли (растворяется в присутствии азотной кислоты). 
Легко подвергается дисмутации в растворе (для предотвращения в раствор 
вносят небольшое количество ртути). Реагирует с кислотами, щелочами, гид- 
ратом аммиака. Окисляется O2 воздуха. Получение см. 5947, 597. 


М, = 525,19; а = 7,79. 
1. Hg2(NO3)2 = 2HgO + 2NO, (70—150° С). 
2. Hg(NQ3)2 -2H,0 = Hg(NO3)2 + 2H,O (30-—40° С, вак.). 
3. Hg2(NO3)2 (конц.) + Н2О = Hg2NO(OH) + HNO; (разбавлеиие). 
4. Hg2(NOs): (разб.) + 2H2O = [Hgx(H20),]”" + 2NO; (в разб. HNOs), 


[Hg2(H20).}"* ——> НВ + На $ + 2H20; рк. = 2,22. 
5. Hg2(NO3)2 + 2HCI (pa36.) = Н=СЬу + 2НМО.. 
6. Hg2(NO3)2 + 4HNO3 (конц., гор.) = 2Hg(NOs)2 + 2NO,T + 2H20. 
7. Hg2(NO3) + 2МаОН (фазб., гор.) = HgOt + Нео + 2МаМО; + H20. 
8. 2Hg2(NOs)2 + 4(NH3 - НО) = (Hg2N)NO3 - Н2О} + 2Hga@y) + 3NHsNO3 + 
+ 3H,O0 (kun). 
9. 2Hg2(NO3)2 + 4НМО: (разб.) + O2 = 4Hg(NO3)2 + 2Н.О. 
10. Hg2o(NO3)2 + Cu = НЗ + Си(МО»)›. 
Il. Hg2(NOs3)2 + H2S (насыш.) = HgSt + Hg¢x) + + 2HNOs. 
12, Hg(NO3)2 + 2KE = Hg2Ep + 2KNO3 (в разб. HNOx, E = F, Cl, Br, 1). 
13. 3Hgo(NOs)2 + 4Na2PO. = (Hg2)3(PO4)2) + 6NaNO; + 2МаН?РОа. 
14, Не (МОз)› + 2KHCO; = Н2›СОз+ + 2КМО: + H20 + СОМ (на холоду). 


597. Hg(NO3)2 —НИТРАТ РТУТИ(И) 


Белый, при нагревании плавится и разлагается. Гидролизуется водой с образо- 
ванием осадка оксида (растворяется в присутствии азотной кислоты). Реагнру- 
ет со щелочами, гидратом аммиака, ртутью, этанолом. Вступает в реакции 
обмена и комплексообразования. Получение см. 5947 '', 595%, 596° °, 600*. 


М, = 324,60, d=4,30(kp.); т = 79°C. 
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14. 


2Н20МО:3)› = 2HgO + 4МО) + О, (до 360° С), 
Н20ЧОз), = Hg + 2NO2 + O2 (выше 400° С). 
Hg(NOs)2 - 0.5Н2О = Н2(МО)); + 0.5Н›О 

(20—30° С. вак.. над конц. Н›5О.). 
Н2(МО:)› (конц.) + НО = НёО$ + 2HNO; (разбавление). 
Hg(NO3)2 (разб.) = Hgg) +2М0; (в разб. НМО:). 
Hg(NO3;)2 + 2NaOH (разб.) = HgOl + 2NaNO3 + НО. 
2Н2(МОз)› + 4(NH3 - Н2О) = (Hg2N)NO3- H20 4 (т.-желт.) + ЗМНАМО: + 
+ 3H20 (кип.). 
Hg(NO3)2 + H2S (насыш.) = HgS+ + 2HNOs. 
3Hg(NO;)2 + 2Ма›НЕО. = Hg3(EO4)o+ + 4NaNO; + 2HNO; (E = P, As). 
Hg(NO3)2 + 2NaEO3 (конц.) = Hg(EQO3)2 + 2МаМОз (Е = Br, 1) 


. Hg(NO3)2 + 2KCN (pa36.) = Hg(CN)2 + 2КМО:, 


Hg(NO3). + 4KCN (конц.) = Ko{Hg(CN)4] + 2КМОз. 


‚ НЕМО); + 2KNCS (разб.) = Hg(—SCN)2) + 2KNO3, 


2Hg(—-SCN)2 = 2HgS + CS: + C3Na (150° С). 


‚ Hg(NO3) + 4KNCS (конц.) = Ko{Hg(—SCN).] + 2KNO3, 


Н20\Оз) хи + 4HNCS = Hof[Hg(— $СМ)4]} (желт.) + 2HNOs. 


_ Hg(NOs)2 + 3C,HsOH = Hg(CNO)2+ + 2CH3C(H)O + 5H20 (в разб. HNO3). 
Фульминат 
ртути(И) 
Hg(NOs)2 + Нах <? Hgx(NOs) (в разб. HNO). 


598. Нё›С5 — ДИХЛОРИД ДИРТУТИ 


Каломель. Белый, легколетучий. Чувствителен к свету (темнеет). Не растворя- 
ется в воде, кристаллогидратов не образует. Разлагается разбавленными кис- 
лотами. Не реагирует со щелочами. Окисляется концентрированными серной 
и азотной кислотами. Реагирует с гидратом аммиака. Получение см. 594, 
5965 12 . §99! 12, 13 


Pens 


М, = 472.09; d=7,150; tan = 543°C (р). 


Hg.Clh = НеСЬ + Hg (400° C). 
Hg2Clyn + 2H2O0 <> [Hg2(H20)2]** + 2С1; plIP** = 17,82. 
Hg,Cl) —+—> НеСЬ + Hg (в разб. HC}, МН4СИ. 


Hg,Cl, + 2H2SQ« (конц. гор.) = HgCl, + Н2$0.4 + $0.51 + 2H,0, 

Н2›СЬ + 4НМО; (конц. гор.) = HgCl, + Hg(NO3)2 + 2М0.1 +2Н.О. 

Hg2Cl, + 204Н: . H20) = Hg(NH2)CW + НРУ + NH,Cl + 2Н.О. 
ae 


черный 
Hg.Ch + H{[SnCls] + HCI (конц.) = 2Hga)t + H[SnClo). 
НС) НС! «> 2НеС!е) (383,2° С). 
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599. НЕС! — ХЛОРИД РТУТИ(И) 


Сулема. Белый, низкоплавкий, низкокипящий, летуч с водяиым паром. Уме- 
ренно растворяется в воде, диссоциирует в незначительной степени. Кристал- 
логидратов не образует. Не реагирует с концентрированной серной кислотой. 
Реагирует с концентрированной хлороводородной кислотой, щелочами, гид- 
у р р р 3.4.7 4,6 13,4 2 
ратом аммиака. Слабый окислитель. Получение см. 594°", 595"", 598 ^^”, 602°. 
М; = 271,50; а= 5,44; tan = 280° С; {кип = 301,8° С; 
ks = 6,59, 24,20. 


1. 4HgCloq) + 2H2O (влага) —1—> 2Hg.Ch + 4HCI +0, (на свету). 
2. НесСЬ (разб.) + НО => [Hg(H20),Cl]* + СГ; pK, = 6,40, 
[Hg(H20),Cl]* + НО —— [Hg(H20),-1Cl(OH)} + НзО*. 


3. 2Н#СЬ + ЗНС! (конц.) = H[HgCls] + HofHgCl4]. 

4. НёСЬ + 2NaOH (разб.) = HgO $ + 2NaCl + H20. 

5. HgCl + 2(NH3 - Н2О) = Hg(NH2)ClY + NH.CI + 2Н2О (комн.). 
6. 2HgCh + 4(NH;- Н2О) = (Hg2N)CI - Ноу + 3NH.Cl + ЗНО (кип.). 
7. HgCl + 2МНию = [He(NH3)2Clo] (-40° С). 
8. HgCl. + Fo = HgF. + Clr | (400—-450° С). 
9. HgCl2 (насыщ.) + 2К] (разб.) = Hglot + 2KCI, 


HgCh (насыш.) + 4К] (конц.) = КН] + 2КС1. 
10. HgClh (pa36.) + H2S (насыш.) = HgSt + 2НС(. 
11. НЕСЬ + 2НСМ№ = Hg(CN)2 + 2HCI, 
HgClh + 4КСМ (конц.) = KoAHg(CN)4] + 2КС. 
12. 2Н&СЬ + 2Н.О + SO. = Нё2СЬ} + 2НС! + H2SO,. 
13. 2НёСЬ + H[SnCls] (pa36.) + HCI (конц.) = Нё2СЬ $ + H2[SnCle}, 
HgCl, + H[SnChs] (конц.) + НС! (конц.) = Hgogd + HofSnCl]. 
14. HgClaay + 2МаС! = Na2{HgCl]. 


15. 2HgClo) — НС! + [НСЬГ. 


600. Нё12: — ДИИОДИД ДИРТУТИ 


Желтый, летучий, низкоплавкий; в жидком состоянии — черный. Очень чувст- 
вителен к свету. Термически неустойчивый. Не растворяется в воде. Кристал- 
логидратов не образует. Не реагирует с разбавленными кислотами, щелочами, 
гидратом аммиака. Разлагается в концентрированных кислотах, реагирует с 
иодидом калия в водном растворе. Получение см. 594’, 596 “. 


М, = 654,99; 4=7,70; tan = 290° С; — teyon = 140° С. 
1. Не. = Hel. + Hg (на свету). 
2. Неву + 2Н2О —— [Hg2(H20),]** + 21°; рПР? = 28,27. 
3. Hgale + 4H2SO,4 (конц., гор.) = 2Н#$ 04$ + 6} + 25021 + 4НО. 
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4. Нез. + 6HNO3 (конц.) = 2Hg(NO3)2 + 2HI + 2NO2 1 + 2H20. 
5. Нато + 2KI (конц.) = КАН] + Hggot. 


601. Нё12 — ИОДИД РТУТИ) 


Кокцинит. Красный (устойчивая о-модификация) и желтый (неустойчивая 
В-модификация). Низкоплавкий. На свету желтая модификация постепенно 
переходит в красную. Не растворяется в воде. Реагирует с концентрированной 
серной кислотой, гидратом аммиака. Не реагирует со щелочами. Получение 
см. 594”, 599°, 600', 603°. 
М, = 454,40; d= 6,283 (а); 6,271 (В); ta > В = 131°C: 
tna = 256° С; рПР” = 28,55. 


Hgl2 + 2H2SO, (конц.) = HgSO.t + 15$ + $021 + 2Н2О (примеси Н»5, $). 
2Hgl2 + 4(NH3- Н2О) = (Hg2N)N (кор.) + ЗМНа + 4Н.О (кип.). 
2НеЬ + 3HI (конц.) = Н(Н2Ы + H2fHgl4]. 

НР1. + 2KI (конц.) = K2[Hegl4], 

НР1 + 2KI (влажн.) = К(Н214]+ (34 56° С, в ацетоне). 


5. Ню <> Hel’ + [Hels 


Pen 


602. HeS — СУЛЬФИД PTYTH(ID 


Красный (&-модификация, киноварь) или черный (В-модификация, метацинна- 
барит). При умерениом нагревании темнеет и возгоняется, плавится только под 
избыточным давлением, термически устойчивый. При осаждении из раствора 
образуется черная модификация. Не растворяется в воде. Не реагирует со 
щелочами, гидратом аммиака. Разлагается в концентрированных кислотах, 
при нагревании окисляется O2 воздуха. Вступает в реакции комплексообразо- 
вания. Получение см. 594'°, 5977." 59910. 
М; = 232,66; d= 8,10); 7,65 (В); Ца->В)= 344°C; 
teyon = 580° С; tna = 820° С (р);  РПР”= 44,85. 


1. Небо) + Наб + 2Н2О <— [Hg(H20),]* + $7; рПР? = 42,96. 


2. HgS + 2HCI (конц) —" HgCh + Н.51 (кип.), 
HgS + 4HI (конц.) = НХН214] + H2ST. 

3. 3HgS + 4H2SO, (конц.) = 4501 + 4Н.О + HgSO,- 2Н8$ J. 

4. HgS + 10HNOs (конц.) ——> Hg(NOs)) + Н50 + 8NO2t + 4Н2О (kun), 
3HgS + 8НМО: (конц.) + 6HCI (конц.) = 3HgCl, + 3H2SO, + SNOT + 4Н2О. 


5. 2HgS +30, = 250, + 2HgO (200—350° С). 
6. HgS + Ее = Hg + FeS (350— 450° С). 
7. 4HgS + 4CaO = 4Hg + 3CaS + CaSO, (400—500° С). 
8. HgS + MoS (конц.) = МАН2$:] (М = Ма, К). 
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_ 603. К4На14] — ТЕТРАИОДОМЕРКУРАТ(И) КАЛИЯ 


Светло-желтый, термически неустойчивый. Хорошо растворяется в малом 
количестве воды, при сильном разбавлении раствора разлагается с образова- 
нием осадка. Не реагирует с разбавленными щелочами. Разлагается концент- 
рированными кислотами и щелочами, реагирует с гидратом аммиака. Получе- 
ние см. 599°, 601“. 


М: = 786,40. 
КАНЯ4 = 2KI + Hel, (400° C). 
K,[Hgla] - 2Н.О = КАНН + 2H,0 (100° С, вак.). 
КАН) = Hglot + 2К1 (разбавление водой). 


K,fHgl4] + 4H2SO,4 (конц.) = HgSO,t + 2154 + 2SO, + 4НО + К,50.. 
КН#4] + 2КОН (конц. гор.) = HgOv + 4К1 + НО. 
2K2[Hgl4] + 40МН; - Н2О) = (Hg2N)I . НО} + 4KI + ЗМНА + 3H20. 


лиъьь- 


ЭЛЕМЕНТЫ ШБ-ГРУППЫ 
СКАНДИЙ 


604. Sc — СКАНДИЙ 


Серебристо-белый с желтым оттенком (в виде порошка — серый), мягкий 
металл. Парамагнитен. На воздухе покрывается оксидной пленкой. Не реаги- 
PyeT с холодной водой, щелочами. Сильный восстановитель; реагирует с горя- 
чей водой, разбавленными кислотами, при нагревании — с кислородом, хло- 
ром, серой, азотом. Получение см. 609°. 


= 44,956; а= 3,02; (= 1541° С; tenn ® 2850° С 
25с + 6Н2О (rop.) = 2Sc(OH)3+ + ЗН»Т. 


1. 

2. 2Sc + 6HCI (pa36.) = 2ScCls + ЗН. 

3. 856 + 30HNOs (оч. pa36.) = 8Sc(NO3)3 + 3NH4NO3 + 9H20. 

4. 2Sc + nH2 = 2ScH, (2 <п< 3, 450°C). 

5. 48¢ + 302 = 28c203 -(200—250° С, сгорание на воздухе), 
4Sc + 6Н2О + 30, = 4Sc(OH)). 

6. 2Se +3С[ = 2ScCls (400° С), 
25с + 3$ = $6253 (600— 800° С), 
2$с + М) = 2ScN (500— 900° С). 

7. Se+6NO2 = Sc(NO3)3 + 3NO (до 120° С). 


605. Sex03 — ОКСИД СКАНДИЯ(!) 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. В прокалениом виде химически 
пассивен, не реагирует с водой, шелочами. Проявляет амфотерные свойства: 
реагирует с концентрированными кислотами, оксидами щелочных металлов 
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при спекаиии. Поглощает СО? и влагу из воздуха. Получение см. 6045, 606', 
607', 608". 
М, = 137,91; d@= 3,864; ля 2450° С 


1. Sc203 + НО = 2ScO(OH) (250—300° С, р). 
2. $с2Оз + 6НС! (конц.) = 2$ СВ + 3H20 (кип.) 
3. $с2Оз + Ма2О = 2NaScO2 (1150—1200° С). 
4. $с2Оз + 2CO2 + Н2О = 25 СОхОН) (комн.). 
5. $с2Оз + 3H2S = $625; + 3H20 (1000—1150° С). 
6. $5203 + ЗС (кокс) + ЗСЬ = 2ScCl3 + 3CO (800—900° С). 


606. 5<(ОН)з — ГИДРОКСИД СКАНДИЯ(П) 


Белый, аморфный, при нагревании разлагается. Не растворяется в воде. 
Проявляет амфотерные свойства: реагирует с разбавленными кислотами, 
концентрированными щелочами. Поглошает CO) из воздуха. Получение см. 


604'-5, 607% 5, 6085, 609% 5. 
М, = 95,98; 4=2,65;  рПР? = 27,06. 

1. Sc(OH)3 = ScO(OH) + НО (250—280° С), 

2Sc(OH)3 = Sc203 + ЗН2О (выше 460° С). 
2. Sc(OH)s + ЗНС (разб.) = ScCl; + ЗН2О. 
3. Sc(OH)3 + ЗМаОН (конц., гор.) = Маз[$<(ОН)а, 

Sc(OH)3 + NaOH = Ма[5<(ОН).] (120—180° C), 

Sc(OH)3; + NaOH = МабсО, + 2Н2О (300—500° C). 
4. Sc(OH); + СО) = ScCO3(OH) + НО (комн.). 


607. Sce(NOs)3 — НИТРАТ СКАНДИЯЦИ) 


Белый, расплывается на воздухе, разлагается при нагревании. Хорошо раство- 
ряется в воде (гидролиз по катиону), азотной кислоте. Реагирует со щелочами. 
Получение см. 604° 7, 6057. 


М, = 230,97; ks = 77,489. 
1. 4Sc(NOs)3 = 2$с2Оз + 12NO2 + 302 (выше 300° С). 
2. Sc(NOs)3 - 4Н2О = $с(МОз)2ОН - ЗН2О + HNO; (105—145° С), 
4{Sc(NOs3)3 - 4Н2О} = 2Sc2.03 + 12МО) + 302 + 16 НО (выше 220° С). 
3. Sc(NOs)3 (разб.) + 6H2O = [$с(Н2О)6] * + 3NO; (pH < 7, см. 608°). 
4. Sc(NOs3)3 + ЗМаОН (pa36., хол.) = $с(ОН)з+ + ЗМаМО:, 
$с(МОз)з + ЗМаОН = $сО(ОН)+ + Н2О + ЗМаМО: (кип.). 


5. Sc(NOs)3 + 3(NHs - H20) [разб., хол.] = Sc(OH)s+ + 3NH4NOs. 
6. Sc(NOs)3 + 2K2COs (разб.) + Н2О = SeCO3(OH) + + 3KNO3 + KHCO3. 
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608. $с2($04)з — СУЛЬФАТ СКАНДИЯ(Ш) 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону), серной кислоте. Реагирует с водяным паром, щелочами, гидратом 
аммиака. Получение см. 610%. 


М, = 378,10; 4=2,579; ks = 64,60, 32,209. 


1. $62($О4)з = $62Оз + $03 + 250) + O2 (выше 600° С). 
$с2($04)з  5Н2О = $с2($04)з + 5Н2О (250—400° С). 
2$с›($Ол)з (разб.) + 6Н2О = [Sc(H20)«]** + 3[5<(304)Т, 

[$<(Н2О)в]* + Н2О <= [Sc(H20)s(OH)]”* + НзО*; pK, = 4,61. 

4. 2$с2($О4)з + 2Н2О (пар) = 4ScSO4(OH) + 250) + Oz (520—550° С). 
$с2($04)з + 6NaOH (разб., хол.) = 2Sc(OH)s+ + 3ЗМа2$ 0.4. 

6. $с2($О4)з + 6(NHs3 - Н2О) (pa36.] = 2Sc(OH)3¥ + 3(МН4);50.. 


wn 


wm 


609. ScCls — ХЛОРИД СКАНДИЯ(Ш) 


Белый, летучий, расплывается на воздухе, плавится под избыточным давлени- 
ем СЪ. Хорошо растворяется в холодной воде (гидролиз по катиону), плохо — 
в концентрированной хлороводородной кислоте. Реагирует с кипящей водой, 
щелочами. Получение см. 60525, 6067, 6107. 


= 151,32; 4= 2,39; {м = 967° С (фр): вил = 975° С; ky = 70,20, 


$сСЬ . 6Н2О = Sc(CI)O + 2НЕ! + 5НО (250° С). 
ScCl; + НО = $ СОН) + НС! (кип.). 
ScCls (разб.) + 6Н2О = [Sc(H2O)]** + 3СГ (pH < 7, cm.608°). 


ScCl; + 3NaOH (pa36., хол.) = $с(ОН)з$ + 3NaCl. 

$еСЬ + 3(NH3 - H20) [разб.] = Sc(OH); $ + 3NH,CL. 

ScCl3 + ЗНЕ (конц.) = ScF34 + ЗНС. 

ScCl3 + ЗК С = K3[ScCle] (770—8 20° С). 


WScCls) ТРИ, 26с4 (катод) + 3Clyt (анод). 


> чачьрьь- 


610. 5с25з — СУЛЬФИД СКАНДИЯЦН) 


Желтый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не растворяется в холодной 
воде. Во влажном воздухе гидролизуется частично, в горячей воде — полнос- 
тью; не осаждается из раствора. Разлагается кислотами- неокислителями; реа- 
гирует с азотной кислотой, киспородом. Получение см. 604°, 605°, 


М, = 186,11; @= 2,80; tin = 1700° С. 


$6253 + 6H20 (тор.) = 2$сОН)з+ + 3H2ST. 

$с25з + 6НС! (разб.) = 2ScCl; + 3H2S 1. 

$с25з + 30HNO3 (конц.) = 2Sc(NO3)3 + 24МО) + 3H2SO, + 12H20. 

3$с25з + 1502 = 2$620; + $с›(3О4)з + 6SO2 (350—-425° С). 


Pen 
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ИТТРИЙ 


611. У — ИТГРИЙ 


Серебристо-белый (в виде порошка — серый), мягкий, пластичный металл. 
Парамагнитен. Во влажном воздухе покрывается оксидной пленкой. Пассиви- 
руется в холодной воде; не реагирует со щелочами. Сильный восстановитель; 
реагирует с кипящей водой, разбавленными кислотами, при нагревании —с 
кислородом, хлором, серой, азотом, аммиаком. Получение см. 616°". 


М, = 88,906; d = 4,45; tan = 1528 °С; и = 3320° С. 
2Y +6 НО = 2Y(OH); $ + ЗН (кип.). 


1. 

2. 2% + 6HCI (фазб.) = 2УСЬ + ЗН.Т. 

3. 8Y + ЗОНМО; (оч. разб.) = 8У(МОз)з + ЗМН4МО: + 9Н.О. 

4. 2Y¥ +nH2.=2YH, (2 <n<3, выше 315° С). 

5. 4Y + 302. = 2Y.0; (425—760° С, сгорание на воздухе), 
4Y + 6Н.О + 302 = 4Y(OH)s. 

6. 2Y + 3Ch =2УСЬ (100—200° C), 
2Y + 3$ = Y2S3 (600 ---700° С). 

7. 2Y+N2.=2YN (выше 750° С), 
2Y + 2NH;3 = 2YN + ЗН, (450- -600° С). 

8 У+6МО) = У(МОз + 3NO (до 140° С). 


612. Y203 — ОКСИД ИТТГРИЯ(П 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. В прокаленном виде химически 
пассивен; не реагирует с водой, шелочами. Проявляег оснбвные свойства: 
реагирует с разбавленными кислотами. Поглошает CO? и влагу из воздуха. 
Получение см. 6115, 613', 614', 615'. 


М, = 225,81; 4= 4,85; tun = 2430° С: ния 4300° С. 


1. Y203 + 3H20o = 2Y(OH)3 (ниже 350° С, р), 
Y20; + НО = 2YO(OH) (выше 350° С, р). 

2. Y203 +6 НС (разб.) = 2YCI; + ЗН2О. 

3 Y203;+ HO + 2CQ, = 2YCO;(OH) (комн.). 

4. Y.03 + 6HF = 2YF; + ЗН.О (400 --- 500° С), 
Y203 + 3H2S = Y283; + ЗН.О (10S0— 1200° С). 

5. Y203 + 3C (кокс) + ЗСЁ = 2УСЬ + 3CO (750-. - 850° С). 


613. \(ОН)з — ГИДРОКСИД ИТТРИЯ( 


Белый с желтоватым оттенком, аморфный, при нагревании разлагается. Не 
растворяется в воде. Не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Проявляет 
оснбвные свойства, реагирует с разбавленными кислотами. Поглощает СО) из 
воздуха. Получение см. 611' 5, 612', 614* >, 615%. 
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M, = 139,93; рПР? = 24,50. 


1. 2Y(OH)3 = Y203 + 3H20 (выше 200° С), 
У(ОН)ж = УОФОН)ь + Н2Оъ (выше 700° С, р, конц. NaOH). 
2. УФН)»; + ЗНС! (pa36.) = УСЬ + 3H20, 
2Y(OH)s + ЗН›$ О. (разб.) = \2($О4)з + 6H20. 
3. 2Y(OH)s (суспензия) + 3CO2 = Y2(COs)3 + + 3H20 (комн.). 


614. ¥(NO3)3 — НИТРАТ ИТТРИЯ(Ш) 


Белый, расплывается на воздухе, разлагается при нагревании. Хорошо раство- 
ряется в воде (слабый гидролиз по катиону}, азотной кислоте. Реагирует со 
щелочами. Вступает в реакции обмена. Получение см. 61 13.8. 

М, = 274,92; d= 2,682 (кр.); № = 96,707. 


|. 4Y(NOs3)3 = 2.0; + 12NO, + 30, (выше 420° С). 
2. 2{Y(NOs)s - 5Н2О} = 2Y(NO3)O + 4МО) + О, + 10H20 (до 280° С). 
3. Y(NOs)3 (разб.) + 8H20 = [Y(H20)s]** + 3МО; (pH <7, см. 6153). 
4. Y(NO3)3 + ЗМаОН (pa36., хол.) = У(ОН)з1 + 3NaNOs, 

Y(NO3)3 + ЗМаОН = УО©Н)}+ + НО + 3NaNO; (кип.). 


5. Y(NOs)3 + 3(NH3 - Н2О) [разб.] = -Y(OH)3+ + ЗМН4МО.. 
6. Y(NO3)3 + МазРО. = УРО4 + ЗМаМО-. 
7. Y(NOs)3 + 2К.СО; (разб.) + Н2О = УСОзОН) + ЗКМО: + КНСО.. 


615. Y2(SO4)3 — СУЛЬФАТ ИТТРИЯ(Ш) 


Белый, при сильном нагревании разлагается. Умеренно растворяется в холод- 
ной воде (слабый гидролиз по катиону), плохо растворяется в горячей воде, 
серной кислоте. Реагирует с водяным паром, шелочами, гидратом аммиака. 
Получение см. 6137. 
М, = 466,00; 4=2,52; k= 7,47", 1,9999. 

1. 2¥2(SO4)3 = 2Y 203 + 6SO2 + 302 (900— 1100° С). 
2. Y2(SOx)3 - 8Н2О = Y2(SO4)3 + 8H2O0 (120—400° C). 
3. Y2(SOx)3 (разб.) + 16H2O = 2[Y(H20)]** + 3S024 

[Y(H20)s]}>* + НО? [Y(H20)(OH)]”* + H30*; pK, = 9,08. 
4. 2Y2SO4)3 + 2Н2О (пар) = 4YSO4(OH) + 250) + О} (550-—600° С). 
5. Y2(SOu)3 + 6NaOH (разб., хол.) = 2Y(OH)34 + ЗМа2$ 04. 
6. \›($О4)з + 6(NH3 - Н2О) [разб.] = 2Y(OH)3+ + 3(NHa4)2S0.. 


616. УС: — ХЛОРИД HTTPHA(II) 


Белый, расплывается на воздухе, плавится без разложения. Хорошо растворя- 
ется в холодной воде (слабый гидролиз по катиону), плохо — в концентриро- 
ванной хлороводородной кислоте. Реагирует с кипящей водой, щелочами. 
Вступает в реакции обмена. Получение см. 611 °, 6122.5, 613?. 
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М, = 195,27: d=2,8: т=721°С; tenn = 1482° С; 
ky = 75,1, 78,18. 


УСЬ - 6H,0 = Y(CI)O + 5H20 + 2HCI (150— 270° С). 
YCls (разб.) + 8Н2О = [Y(H20),}* + 3СГ (pH <7, cm. 615°). 
УСВ + 2Н2О = УСКОН) + 2HCI (кип.). 


УСЬ + ЗМаОН (pa36., хол.) = Y(OH)34 + 3NaCl. 

УСЬ + 3(NH3 - НО) (разб.) = Y(OH)34 + 3NHACI. 

УС! + ЗНЕ (конц.) = УЕз4 + ЗНЯ. 

УСВ + 3Li = Y + 3LiCl (250—-300° С). 


2YClse) > 24 (катод) + 2СЬ 1 (анод). 


NAW WDD 


617. Y2S3 — СУЛЬФИД ИТГРИЯ(ПЕ 


Желтый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не растворяется в холодной 
воде. Во влажном воздухе гидролизуется частично, в горячей воде - - полнос- 
тью; не осаждается из раствора. Разлагается кислотами-неокислителями; реа- 
гирует с азотной кислотой, кислородом. Получение см. 61 1°, 6124. 


М, = 274,01; а= 3,87; ten = 1925° С. 


1. Y¥2S3 + 6H20 (гор.) = 2Y(OH)s¥ + ЗН25 Tf. 

2. Y2S3 + 6HCI (разб.) = 2УСЬ + ЗН»51. 

3. Y2S3 + ЗОНМО; (конц.) = 2Y(NOs)3 + 24МО) + 3H2SO4 + 12H20. 

4. 2Y283 +90, = 2%.0: + 650, (выше 650° С). 


ЛАНТАНОИДЫ 
618. La — ЛАНТАН 


Серебристо-белый (в виде порошка — серый), мягкий, пластичный пирофор- 
ный металл. Парамагнитен, Во влажном воздухе покрывается оксидно-гидрок- 
сидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щелочами. 
Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, разбавленными кислота- 
ми; СР нагревании окисляется кислородом, азотом, хлором, серой. Получение 
см. a 


М, = 138,906; d= 6,162; tan = 920°C: (ни = 3450° С. 
2La + 6Н2О (rop.) = 21а(ОН)з{ + ЗН,\. 


1. 

2. 2La + 6 НС! (разб.) = 2ГаСЬ + 3H). 

3. 8Га + ЗОНМО; (оч. pa36.) = 8Га(МОз)з + 3NH4NO; + 9Н.О. 

4. 2La + nH») = 2ГаН» (2 <ns 3, выше 250° С). 
5. 4 а + 302 = 2La203 (450° С, сжигание на воздухе). 
6. 4La + 2H,0 + 30, = 4LaQ(OH). 

7. QLa+3Clh = 2LaCl (выше 100° C), 
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2La ‘+ N2 = 2LaN (750° С, сжигание на воздухе), 


2La + 3$ = La2S3 (600-— 800° С). 
8. 2La + 2NH3 = 2LaN + 3H2 (550° С). 
9. 2La + 3H2S = La2S3 + 3H2 (600—650° С). 
10. Та + 6NO2 = La(NO3)3 + 3NO (до 150° С). 
11. Та + M203 = Га Оз + 2M (1 100—1 200° С; М = Sm, Eu, Yb). 


619. 1.а2Оз — ОКСИД JIAHTAHA(HI) 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. Реакционноспособный; реагиру- 

ет сводой. Проявляет основные свойства: реагирует с разбавленными кислота- 
1 

ми. Поглощает CO? и влагу из воздуха. Получение см. 618°, 620, 621', 6221, 624°. 


М, = 325,81; 4=6,51; ton = 2280° С; {ил = 4200° С. 
Га›Оз + ЗН2О = 2Га(ОН)з+. 


1. 

2. ТГа2Оз + 6HCI (pa36.) = 2LaCl; + 3H20. 

3. Та2Оз + H20 + 2СО) = 2LaCO;(OH) (комн.). 
4. Га2О;з + 6HF = 2LaF; + 3H20 {400—500° С). 
5. La2O3 + 3H2S + ЗС (кокс) = La2S3 + 3CO + ЗН» (1000° С). 
6. Га2Оз + ЗС (кокс) + 3С[ = 2ТаСЬ + 3CO (800-—900° С). 


620. La(OH)3 — ГИДРОКСИД ЛАНТАНА(Ш) 


Белый, аморфный, при нагревании разлагается. Не растворяется в воде. Не 
реагирует со шелочами, гидратом аммиака. Проявляет основные свойства: 
реагирует с разбавленными кислотами. Поглощает СО) из воздуха. Получение 
см. 618', 621* 5, 622, 623% 5. 


М, = 189,93; plip® = 22,44. 
2La(OH); = La2O; + ЗН2О (300—1100° С). 
Га(ОН)зь = LaOQ(OH) gy + НО (выше 700° С, р, в конц. МаОН). 


La(OH); + ЗНС! (разб.) = LaCl; + ЗН2О. 
2Га(ОН)з (суспензия) + 3CO2 = La2(COs3)3 + ЗН. 


PWN 


621. La(NO3)3 — НИТРАТ JIAHTAHA(HD 


Белый, расплывается на воздухе, разлагается при нагревании. Хорошо раство- 
ряется в воде (слабый гидролиз по катиону), азотной кислоте. Реагирует с 
концентрированной серной кислотой, шелочами, гидратом аммиака. Вступает 
в реакции обмена. Получение см. 618% ®. 


М, = 324,92; к; = 113,499. 
1. 4Га(МОз)з = 2La203 + 12NO2 + 302 (780° С). 
2. Га(МОз)з - 6H20 = Га(МОз) + 6H20 (комн., вак., над Н2$О4), 


2{La(NO3)3 - 6H20} = Га(МОз)О + 4МО, + O2 + 12Н2О (600—780° С). 
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3. La(NOs)s (разб.) + 8Н2О = [La(H20)s]** + 3NO3, 
[La(H20),)°* + НО => [La(H20),(OH)]"* + НзО*; pK, = 10,70. 
4. La(NOs)3 + ЗМаОН (pa36., хол.) = Га(ОН)з{ + 3NaNOs, 
La(NO3)3 + ЗМаОН = ТаО(ОН)\ + 3NaNO; + НО (кип.). 
La(NO3)3 + 3(NH3 - Н2О) = Га(ОН)з+ + 3NHsNOs. 
2La(NO3)3 (конц.) + ЗН2$ О. (конц.) = Га2($04)34 + 6НМО:. 
La(NO;)3 + МазРО. = ГаРОл+ + ЗМаМОз. 
La(NOs)3 + 2Na2CO; (разб.) + Н2О = LaCOx(OH)) + 3NaNO; + NaHCOs. 


о за м 


622. 1.12($04)3 — СУЛЬФАТ ЛАНТАНА(!) 


Белый, при сильном нагревании разлагается без плавления. Плохо растворяет- 

ся в воде (особенно в горячей), разбавленной серной кислоте. Реагирует с 

водяным паром, концентрированной серной кислотой, щелочами. Получение 
6 6 

см. 621°, 623’. 


M, = 566,00; d= 3,60; К, = 2,142, 0,96), 
1. 2La2(SOu)3 = 2La203 + 6SO2 + 302 (1150—1 200° С). 
2. LaxX$O4)3 - ЭН = La(SO.)3 + 9H20 (600° C). 
3. 21а2($О4)з + 2H2O (nap) = 4LaSO,(OH) + 2$0, + Op (500—650° С). 
4. Та(ЗОд)хь + ЗН2$О. (конц.) = 2Та(Н$О4 зу (20—45° С). 
5. 1а2$04)з + 6NaOH (разб.) = 2La(OH)s¥ + 3Ма25 Ох. 


623. LaCls — ХЛОРИД ЛАНТАНАЦИ) 


Белый, расплывается на воздухе, плавится без разложения. Хорошо растворя- 
ется в воде (слабый гидролиз по катиону), хлороводородной кислоте. Реагиру- 
ет с кипящей водой, концентрированной серной кислотой, шелочами, гидра- 
том аммиака. Вступает в реакции обмена. Получение см. 61827, 619 6203. 


М, = 245,27; 4=3,842: tan = 862°C: tenn = 17 10°C; 
к, = 97,22) 170,365. 


LaCl; . 7Н2О = La(Cl)O + 2HCI + 6H2O0 (91-—400° С). 
LaCl; (pa36.) + 8Н2О = [La(H20)s}** + ЗСГ (pH <7, см. 621°). 
LaCl; + 2Н2О = LaC(OH)24 + 2HCI (кип.). 
LaCl3 + ЗМаОН (pa36., хол.) = La(OH)3) + 3NaCl. 

LaCl3 + 3(NH3 - H20) [pa36.] = La(OH)3) + 3NH,CI. 

2LaCls (конц.) + 3H2SO4 (конц.) = Га2($04)+ + 6HCI. 

LaCl; + ЗНЕ (конц.) = LaF3) + ЗНС. 

2LaCls + 3Ca = 2La + 3CaCl2 (750---850° С). 


2LaClsay т 2La (катод) + ЗСЬ^ (анод). 


2 ®чпирьоь- 


624. La2S3-—- СУЛЬФИД ЛАНТАНА(Ш) 


Красновато-желтый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не растворяется в 
холодной воде. Во влажном воздухе гидролизуется частично, в горячей воде --- 
полностью; не осаждается из раствора. Разлагается кислотами-неокислителя- 
ми; реагирует с азотной кислотой, кислородом. Получение см. 618” °, 619°. 


М, = 374,01, d=4,911; ш= 2150° С; рПР? = 26,28. 


1. La2S3 + 6H20 (rop.) = 1 а(ОН)з+ + 3H,ST. 

2. Та25з + 6HCI (разб.) = 2LaCl; + 3H2ST. 

3. Газ5з + 30HNO3 (конц.) = 2La(NO3)3 + 24NO2 + 3H2SO, + 12H20. 

4. 2La2S3 + 902 = 2La20; + 6SO, (выше 700° С). 


625. Се — ЦЕРИЙ 


Серебристо-белый (в`виде порошка — серый), тяжелый пластичный парамаг- 
нитный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидной пленкой. Не реа- 
гирует с холодиой водой, щелочами, гидратом аммиака. Сильный восстанови- 
тель; реагирует с горячей водой, кислотами, водородом, кислородом, галоге- 
нами. Получение см. 627°, 631% °. 


М, = 140,115; 4= 6,668; tan = 804° С; вия 3450° С. 
2Се + 6H20 (гор.) = 2Ce(OH)34 + ЗН.1. 


1. 

2. 2Ce + 6HCI (pa36.) = 2СеСЬ + ЗН21. 

3. Се+ 4HNO; (разб.) = Ce(NO3)3 + МОТ + 2Н2О. 

4. 2Ce + nH2 = 2CeH, (2 <п< 3, 400—500° С). 
5. Се+О) = Се0, (160—180° С, сжигание на воздухе). 
6. 2Се + ЗСЬ = 2CeCl; (200° С). 
7. 2Се + 3$ = Се?$з (400—600° С). 
8. 2Ce + N2 = 2Сем (450—500° С). 
9. Ce+ 2C (графит) = СеС, (1000° С). 


626. СеОз — ОКСИД ЦЕРИЯ(Ш) 


Желтый, тяжелый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с хо- 
лодной водой, поглощает влагу и СО} из воздуха. Реагирует с кипящей водой. 
Проявляет основные свойства: переводится в раствор кислотами. Окисляется 
кислородом. Получение см. 627° °, 628', 629°. 


М, = 328,23; = 6,86; tan = 2180 С. 


1. СеЮз + 3H20 = 2СеОН)з+ (кип.). 
2. Се2Оз + 6HCI (разб.) = 2СеСь + ЗН2О (комн.). 
3. Ce203 + 2СО, + H20 = 2СеСОхОнН) (комн.). 
4. 2Ce.03 + О; = 4CeO, (400° С). 


627. CeO. — ОКСИД ЦЕРИЯЦУ) 


Церианит. Светло-желтый, тугоплавкий, нелетучий, термически устойчивый. 
Не реагирует с водой; осаждается в виде кристаллогидрата СеО»` иН2О из 
щелочиого раствора. В прокалеином виде химически пассивный. Проявляет 
амфотерные свойства: реагирует с серной и азотной кислотами, щелочами 
при спекании. Окислитель; восстанавливается водородом, углеродом, ме- 
таллами. Получение см. 625°, 626%, 629', 630'' 5. 


М, = 17211; 4=7,132; tan = 2700°С (р); РПР”= 22,04. 


1. 2CeO2 + 8НСКконц.) = 2СеСЬ + Ch + 4НО (кип.), 
2CeO2 + 6HCI (разб.) + Н2О; = 2СеСЬ + 021 + 4H20 (комн.). 
2. CeO, + 2Н;›50. (конц.) = Се($О04)› + 2H20 (кип.), 
4СеО› + 6Н25О. (разб.) = 2Се2($04)з4 + O2 + 6H20 (кип.). 
3. CeO. + ЗНМО: (конц.) = Ce(NO3)30H + H20 (кип.). 
4. CeQ2 + 2МаОН = Ма›СеО: + НО (850—900° С). 
5. 2CeO2+ H2= Ce2034+ НО ct 250—1400° С), 
CeO2 + 2H2 = Ce + 2H20 (1380° С, кат. Ni). 
6. 2СеО) + С (графит) = Ce.03 + CO (900—1250° С), 
2CeO2 + Са = Се2О; + CaO (900—950° С). 


628. Се(ОН)з — ГИДРОКСИД ЦЕРИЯЦ(П) 


Белый, аморфный (обладает адсорбционной способностью) или кристалличес- 
кий. При нагревании разлагается. Не растворяется в воде, не реагирует со 
щелочами, гидратом аммиака. Проявляет оснбвные свойства: реагирует с 
кислотами. Восстановитель; окисляется кислородом. Поглощает СО) из воз- 
духа. Получение см. 625', 626', 629°, 631°. 

М, = 191,14; рПР? = 21,19. 


1. 2Ce(OH) = Ce20; + ЗН2О (400—500° C), 
Ce(OH) 3 = CeO(OH)x + H20¢ (750° C, P). 

2. Ce(OH); + ЗНС! (фазб.) = CeCh + 3H20. 

3. Ce(OH)3 + СО, = CeCO3(OH) + H20 (KOMH.). 

4. 4Ce(OH)s (суспеизия) + O2 = 4CeOrt + 6H20 (кип.). 

5. 4Ce(OH); + Са(СЮ), = 4Се 024 + СаСЬ + 6H20. 


629. Се(МОз)з — НИТРАТ ЦЕРИЯ(Ш) 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону), азотной кислоте. Разлагается щелочами. Слабый восстановитель. 
Получение см. 625°, 630°. 


М, = 326,13; К, = 75,62, 282,860. 


1. 2Се(\Оз = 2CeO2 + 6NO2 + O2 (700—750° С). 
2. Ce(NO3)3 - 6H20 = Се(МОз + 6H20 (комн., над Р4О!о), 
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2{Ce(NO3)3 - 6H20} = 2Ce(NO3)O + 4МО, + O2 + 12Н2О (200—250° С). 
3. Ce(NOs)3 + 8H20 = [Ce(H20)s]* + 3NO3, 
[Ce(H20)s]°** + H2O <= [Ce(H20)(OH)]’* + НзО*; pKx = 9,00. 
2Ce(NO3)3 + 3H2SO4 = Се($О4з+ + 6НМО:. 
Се(МОз)з + ЗМаОН (разб.) = Се(ОН)з$ + ЗМаМО:. 
2Ce(NOs)3 + ЗН; = Ce203 + 6NO, + 3H,0 (600—700° С). 
2Се(МОз + 3M2CO3 (разб.) = Cex(CO3)3) + 6ММО5 (М = Na’, К*,МН4). 
2Ce(NO3)3 + K2S206(O2) + 2H20 = 2Се(МОззОН + K2SO4 + H2SO.. 


Or AAS 


630. Ce(NO3)30H — ГИДРОКСИД-ТРИНИТРАТ ЦЕРИЯ 


Красный (в виде кристаллогидрата), при нагревании разлагается. Хорошо 
растворяется в подкисленной холодной воде, полностью гидролизуется по 
катиону (без образования осадка). Разлагается кипящей водой, щелочами, 
концентрированной хлороводородной кислотой. Сильный окислитель в вод- 
ном растворе. Получение см. 627°, 

М, = 343,13. 


4{Се(ЧОЗЗОН . ЗНгО} = 4Се О) + 12М0) + 30; + 14H20 (200—550° С). 


Nor 


6Ce(NO3)30H (разб.) + 12Н2О (хол.) = [Се5(ОН) из] * (желт.) + 6НзО* + 
+ 18 МО; (в разб. НМО»). 
Се(МОз)зОН (pa36.) + Н2О = CeO2t + 3HNO; (kun.). 


2Ce(NO;);0H + 8НСЕ (kony.) = 2СеСЬ + Clot + 6HNO; + 2H20. 
Ce(NO3);0H + ЗМаОН (pa36.) = CeQ2t + ЗМаМО: + 2H20. 

Ce(NO3)30H + ЗНМО: + FeSO,4 = Ce(NO3)3 + Fe(NQO3)3 + H2S04 + НО, 
2Ce(NO3)30H + H202 = 2Ce(NO3)3 + О) + 2H20 (в разб. HNOs). 


631. СеСз — ХЛОРИД ЦЕРИЯ(Ш) 


Белый, плавится и кипит без разложения. Хорошо растворяется в холодной 
воде (гидролиз по катиону), хлороводородной кислоте. Разлагается кипящей 
водой, щелочами. Получение см. 625? $, 6267, 628?. 


М, = 246,47; d=3,97; = 822 С; щи = 1650° С. 


иго 


1. CeCl;- 7H.O = Ce(CNO + 2HCI+ 6H20 (250° C), 
CeCl; - 7H20 = СеСЬ + 7H20 (400° С, присутствии МНС). 

2. CeCls (pa36.) + 8Н2О (хол.) = [Ce(H20)s]** + ЗСГ (pH <7, см. 629°). 

3. Сесь + 2H,0 = CeCKOH)2t + 2HCI (кип.). 

4. CeCls + 3NaOH (разб.) = Се(ОН)з{ + 3NaCl. 

5. СеСЬ + 3HF (разб.) = СеЕзф + 3HCI. 

6. 2СеСЬ + 3H2S = Ce.S3 + 6HCI (720—750° С). 

7. 2CeCls + 4F2 = 2СеЕа + ЗСЬ (400° С}. 

8. 2CeCl3 + 3Ca = 3CaCh + 2Се (550—650° С). 

9. 


2CeCl sox) И, 2Ce (katog) + 3ChT (анод). 


| 


632. Pr — ПРАЗЕОДИМ 


Белый с желтым оттенком пластичный металл. На воздухе покрывается оксид- 
ной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Сильный восстановитель; окисляется горячей водой, реа- 
гирует с кислотами. Ион Рг?* имеет желто-зеленую окраску. Получение см. 
633', 6377 *. 

М; = 140,908; 4= 6,710; {= 931° С; вип = 3510° С. 


2Рг + 6Н2О (rop.) = 2Pr(OH)3¥ + ЗН". 


|. 

2. 2Pr + 6HCI (pa36.) = 2РГСЬ + 3Hof. 

3. Pr + 6HNOs (конц.) = Pr(NO3)3 + 3NO2ft + 3H20. 

4. 12Pr+ ПО) = 2PreO1, (350° С, сгорание Ha воздухе). 
5. 2Рг + ЗСЬ = 2PrCls (300° С). 
6. 2Рг+ 35 = Рг2бз (т.-бур.), Pr + 2$ = PrS2 (бур.) (500—800° С]. 


633. Рг2Оз — ОКСИД ПРАЗЕОДИМА(Ш) 


Желто-зеленый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с холод- 
ной водой, щелочами, гидратом аммиака. Проявляет основные свойства; 
реагирует < горячей водой, кислотами. Восстанавливается водородом, каль- 
цием; окисляется кислородом. Получение см. 634°, 


M, = 329,81; @= 6,97; tre > 2000° С; пил 4300° С. 
РгОз + ЗН2О (rop.) = 2Pr(OH)sv. 


|. 

2. Pr203 + 6HCI (разб.) = 2PrCl; + ЗН2О. 

3. Pr2O3 + H2 = 2PrO (черн.) + Н2О (1400° С, кат. ТВО)). 
4. 3Pr.03 + O2 = PreOi, (300° С, р). 
5. Рг2Оз + 3H2S = Рг2$; + 3H20 (1300—1350° С). 
6. Pr2O3 + 6NH4CI = 2РгСВ + 6NH3 + ЗНО (300° С). 
7. Рг2Оз + 3Ca = 2Рг + 3CaO (1000--- 1100° С). 


634. РвО!! — УНДЕКАОКСИД ГЕКСАПРАЗЕОДИМА 


Черно-коричневый, термически устойчивый. Не реагирует с водой, щелочами, 
гидратом аммиака. Разлагается разбавленными кислотами, реагирует с 
сильными окислителями. Получение см. 632%, 633%, 636'. 


М; = 021.44. 
1. PreO., + 6 НС! (разб.) = 2РгСЬ + 4РгОз+ + ЗН2О. 
2. PreQ1) + ИН?50. (конц.) = Pro(SOx)s + 4Рг($0.4)24 + ИН2О (кип.). 
3. РвОй + 2H2 = 3Pr203 + 2H,0 (500—700° С). 
4. 2Pr60), + O2 = 12PrO, (300—400° С, р, кат. Y203). 
5. ЗРг6Ои + МаСЮ: = 18РгО, + NaCl (до 250° С). 
6. PreQy, + 12№20; + Оз = 6Р(МОз (70° С, в нитрометане). 
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635. РГО? — ОКСИД ПРАЗЕОДИМАСУ) 


Черно-коричневый, при умеренном нагреваиии разлагается. Не реагирует с 
водой, щелочами в растворе, гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свой- 
ства; реагирует с кислотами, щелочами при спекании. Получение см. 634°”. 


М, = 172,91; d= 6,82. 


I. ПРО) = 2PreO1 + O2 (выше 400° С). 
2. РГО. + 2H2SO, (конц.) = Рг($04) 24 + 2Н2О. 
3. РТО) + 2NaOH = Na2PrO; + НО (850—900° С). 


636. Pr2(SO4)3 — СУЛЬФАТ ПРАЗЕОДИМА(Ш) 


Светло-зеленый, прн нагреванни разлагается. Умеренно растворяется в воде 
(слабый гидролиз по катиону), концеитрированной серной кислоте. Реагиру- 
ет со щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 634’. 


М, = 570,00; 4=3,726; К, = 12,6, 3,580. 


1. 6Pr2(SO4)3 = 2РгвО и + 18$0: + 702 (выше 850° С). 
2. Рг2(3О4)з . 8Н2О = Рг2(3О4)з + 8Н.О (600—650° C). 
3. Pro(SO4)3 (разб.) + 16H2O = 2[Pr(H20)s|** + 35077, 

(Pr(H20)s}** + Н2О =—> [Pr(H20)(OH)]** + НзО*; pKx = 8,02. 
4. Pr2(SO4)s + 6NaOH (pa36.) = 2Pr(OH)34 + 3Na2SO.. 
5. Pr2(SO4)s + 6(NHs3 - H20) [конц] = 2РГ(ОН)з + 3(NH,)2SO.. 


637. PrCl; — ХЛОРИД ПРАЗЕОДИМА(Ш) 


Зеленовато-голубой (кристаллогидрат — зеленый), плавится без разложения. 
Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону), концентрирован- 
ной хлороводородной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. 
Восстанавливается кальцием и электролитически. Получение см. 632^5, 
633°”, 634. 


М, = 247,27: а = 4,02; пл = 786° С; 
tean = 1630° С; к, = 98,409, 141,68%. 


РГСЬ - 7Н2О = Pr(Ci)O + 2НС! + 5Н2О (100—350° С). 
РГСЬ (pa36.) + 8H2O = [Pr(H2O),]* + ЗСГ (pH <7, см. 636°). 
PrCls + ЗМаОН (pa36.) = Pr(OH)3! + 3NaCl. 

РЕСЬ + 3(NH3- НО) [конц] = РгОН)з$ + 3NHACI. 

PrCl; + 3NaF (конц., гор.) = PrF3¥ (xent.) + 3NaCl. 

2PrCly + 4KrF2 = 2PrF4 (бел.) + ЗСЬ + 4Kr (20° С). 
2PrCl; + 3Ca = 2Pr + 3CaCl, (750—850° С). 


электролиз 


2PrCl3g3) ————— + 2Р1+ (катод) + ЗСЬТ (анод). 


© члльеь- 
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638. Nd — НЕОДИМ 


Белый пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно-гидрок- 
сидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион М4?" имеет фиолетово-розовую окраску. 
Соединения неодима по химическим свойствам подобны соединениям ланта- 
va. Получение — термическое восстановление М492Оз кальцием, электролиз 
раствора МАС. 


М, = 144,243 4=7,01: tan = 1024 С; (ни = 3080° С. 
2Nd + 6H20 (гор.) = 2Ма(ОН)з + зН21. 


I. 

2. 2Nd + 6HCI (разб.) = 2NdCl; + ЗН2". 

3. Nd + 6HNO3(konu.) = Nd(NO3)3 + 3NOzt + ЗН.О. 

4. 4Nd + ЗО) = 2Nd203 (300° С, сгорание на воздухе). 
5: 4Nd + 6Н2О + 30, = 4Ма(ОН)з. 

6. 2Nd + ЗСЬ = 2NdCl; (300° С). 
7. 2Nd + 3$ = М@2$; (т. зел.) [500—800° С]. 


639. Pm — ПРОМЕТИЙ 


Серебристо-белый пластичный металл. Радиоактивен, наиболее долгоживу- 
щий изотоп “Ри. Реакционноспособный: реагирует с кислородом, во влаж- 
ном воздухе покрывается оксидно-гидроксидной пленкой. Не реагирует с 
холодной водой, щелочами, гидратом аммиака. (Сильный восстановитель; 
реагирует с горячей водой, кислотами, хлором. Ион Pm* имеет ярко-розо- 
вую окраску. Миллиграммовые количества прометия образуются при делении 
ядер *°U в ядерном реакторе. Выделен в виде PmCh. Получение — восста- 
новление РтСЬ кальцием при нагревании. 


М; = 144,913; 4=7,26; = 70° С: ил 3000° С. 
2Pm + 6НгО (гор.) = 2Рт(ОН)з+ + ЗН,1. 


1. 

2. 2Pm + 6 НС! (разб.) = 2РтСЬ + ЗН.1. 

3. Pm + 6НМО; (конц.) = Pm(NO3)3 + 3NO2T + 3H20. 

4. 4Pm + 302 = 2Рт?О; (фиол.) (300° С, сгорание на воздухе]. 
5. 4Pm + 6H20 + 302 = 4Ри(ОН)з. 

6. 2Pm + ЗСЬ = 2РтСЬ (желт.) (250—300° С]. 


640. Sm — САМАРИЙ 


Белый пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно-гидрок- 
сидной пленкой. Не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Сильный 
восстановитель; реагирует с водой, кислотами, фтором, хлором, серой. Ион 
$т?* имеет оранжево-красную окраску, ион $т?* — светло-желтую. Получение 
см. 641°, 643'. 


М, = 150,36; 4= 7,47; (т = 1072° С; вия 1800° С. 
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1. 2Sm + 6Н2О = 28$ т(ФН)з$ + ЗН21 (комн.). 
2. 25т + 6HCI (разб.) = 2$тСЬ + ЗН2\. 

3. Sm + 6НМО: (конц.) = Sm(NOs)3 + ЗМО21 + 3H20. 

4. 4Sm + 302 = 2$ т2Оз (300° С, сгорание на воздухе), 
5. 48m + 6Н2О + 302 = 4$ т(ФН)з. 

6. 28m + ЗСЬ = 28mCls (300° С). 
7. 28m + 3$ = $1253 (желто-роз.) [500—800° С]. 


641. Sm203 — ОКСИД САМАРИЯ(Ш) 


Светло-желтый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с холод- 
ной водой, щелочами, гидратом аммиака. Проявляет оснбвные свойства: 
реагирует с горячей водой, кислотами, кислотными оксидами. Восстанавли- 
вается лантаном. Получение см. 640%, 642'. 


М, = 348,72; 4= 8,347; Е л= 2270° С. 


1. $т2Оз + ЗН2О (гор.) = 2$ (ОН)з$. 
2. Sm.0; + 6 НС! (разб.) = 2$тСЬ + ЗН2О. 
3. Эт: + 3H2SO, (конц.) = Sm2(SO4)3 + ЗН2О (кип... 
4. Sm.03 + 6HF (конц.) = 25 тЕз} + ЗН2О, 

Зт2Оз + ЗН2$ = $т25; + 3H20 (1200—1300° С). 
5. 28m.03 + ЗССЫ = 4SmCh + 3СО, (500-—700° С). 
6. Зт2Оз + 21а = Та2О;з + 2Sm (1100—1200° С). 


642. Sm(SO«)3 — СУЛЬФАТ САМАРИЯ(Ш) 


Светло-желтый, при нагревании разлагается. Умеренно растворяется в воде 
(слабый гидролиз по катиону), концентрированной серной кислоте. Реагирует 
со шелочами,. гидратом аммиака. Восстанавливается атомным водородом. 
Получение см. 641°. 


М, = 588,91; 4= 2,93 (кр.); А = 2.670%, 199%. 
1. 2Sm2(SO4)3 = 2Sm203 + 6SO2 + 302 (выше 900° С). 
2. $т2($О4)з - 8Н2О = $т2($04)з + 8Н2О (450° С). 
3. Sm2(SOx)s (pa36.) + 16Н2О = 2[Sm(H20)s]"* + 3807", 
[Sm(H20)s}” + Н2О <— [Sm(H20),(OH)}”* + H30*: pK, = 7,81. 
4. $т2(504)з + 6NaOH (разб.) = 25$т(ОН)з+ + 3Na2SOq, 


Sm2(SO4)3 + 6(NH3 - H20) (конц.) = 2Sm(OH)s+ + 3(NHs)2SO,. 
5. $12($04) + 2H® (Zn, разб. HCl) = 2$т$ 04+ + Н250.. 


643. SmCh, — ХЛОРИД САМАРИЯ(!) 


Красно-коричневый, плавится без разложения, при сильном нагревании разла- 
гается. Растворяется в холодной воде (гидролиза нет) и концентрированной 
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хлороводородной кислоте (в отсутствие кислорода). Сильный восстановитель; 
окисляется горячей водой, растворенным в воде Оз, разбавленными кислотами. 
Получение см. 644" ° 


М; = 221,27; а= 4,56; tan = 859° С; teun = 1950° С. 


1. 3SmCh = 2SmCh + Sm (выше 1000° С, вак.). 
2. 6SmCl, + 6Н2О (rop.) = 2Sm(OH)34 + 4SmCls + ЗН2{. 
3. SmCh (pa36. ) + пН2О (хол.) = [Sm(H20),]** + 2СГ, 
4[Sm(H20),]** + О, = 3{Sm(H20)s}°* + OH” + Sm(OH)s! + (4n — 26)Н2О. 
4. 2SmCh + 2НС! (разб.) = 2SmCh + Hof. 


644. SmCls — ХЛОРИД CAMAPHA(IID 


Желтый (в виде кристаллогидрата — желто-зеленый), плавится без разложе- 
ния. Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону), концентриро- 
ванных хлороводородной и азотной кислотах. Реагирует со щелочами, гидра- 
том аммиака. Восстанавливается водородом, самарием и электролитически. 
Получение см. 6407 °, 64125, 643'-“. 


М, = 256,72; а4= 4,46; {ши = 678°С; К, = 93,42, 99 950. 


|. 2SmCh = 2SmCh + Ch (300° С). 
2. SmCh -6H20 = $тСЬ + 6H20 (выше 110° С, в присутствии МН4С!). 
3. SmCls (pa36.) + 8Н2О = [Sm(H20),]** + ЗСГ (pH < 7, см. 642%). 
4. ЗтСЬ + ЗМаОН (разб.) = Зи (ОН)з$ + 3NaCl, 
ЗтСЬ + 3(NH3 - H20) (конц.) = Sm(OH)s) + ЗМН.С. 
5. 25тСЬ + H2 = 2SmCh + 2HCI (400° С), 
2SmCh + Sm = 3SmCh (800° С, атмосфера Ar). 
6. ЭтСЬ + 3NaF (конц.) = SmF3) + 3NaCl. 


электролиз 


7. 25$тСЬр + 2Na2SO«p) ———-—> 2$т$О4+ (катод) + ЗСЬТ (анод) + 4NaCl. 
645. Ей — ЕВРОПИЙ 


Белый пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно-гидрок- 
сидной пленкой. Пассивируется в холодной воде, реагирует с ней в щелочной 
среде. Сильный восстановитель; окисляется горячей водой, кислотами, ‚ хлором, 
серой. Ион Еи?* имеет светло-желтую окраску (почти бесцветен), HOH Eu 


светло-розовую (почти бесцветен). Получение см. 647’. 
М; = 151,965; а= 5,244; ten = 826°C; trun = 1440° С. 


Eu + 2Н2О = Eu(OH)ap) + Het (KOMH., в атмосфере H2, конц. NaOH). 
2Eu + 6H20 (rop.) = 2Eu(OH)34 + 3Hof. 

2Eu + 6HC! (pa36.) = 2ЕиСЬ + 3Hpf. 

Eu + 6HNO; (конц.) = Eu(NO3)3 + ЗМО, + 3H20. 

4Eu + 302 = 2Eu.03 (300° С, сгорание на воздухе), 


ирЪъь- 
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4Eu + 6Н2О + 302 = 4Е (ОН). 

6. 2Eu + ЗСЬ = 2ЕчСЬ (300° С). 

7. 2Eu + 3$ = Еи.$;з (бел.) [500° С], 
Eu + Eu.S3 = 3EuS (кор.-фиол.) {600—1 100° С]. 


646. EuO — ОКСИД ЕВРОПИЯ(!) 


Темно-красный (в виде порошка — коричневый), тугоплавкий, летучий (в ва- 
кууме). Проявляет оснбвиые свойства: реагирует с холодной водой, кислотами- 
неокислителями. Окисляется горячей водой, азотной кислотой. Получение 
см. 647°. 


М, = 167,96; 4=8,2; th. = 1700? С. 


EuO + НО (хол.) = Еч(ОН)хр.. 

2Eu0 + 6Н2О (гор.) = 2Е(ОН)з$ + ЗН2(. 

EuO + ЗНС (разб., хол.) = ЕчСЬ + H20. 

EuO + 4HNO; (конц., гор.) = Eu(NOs)3 + NOat + 2H20. 


Penn 


647, Eux03 — ОКСИД ЕВРОПИЯ(Ш) 


Светло-розовый (почти белый), тугоплавкий, термически устойчивый. Не реа- 
гирует с холодной водой, щелочами, гидратом аммиака. Проявляет оснбвные 
свойства: реагирует с горячей водой, кислотами. Восстанавливается углеро- 
дом, европием, лантаном, атомным водородом. Получение см. 645°, 648'. 

M, = 351,93; а= 6,55; > 2200° С. 


Еи2Оз + 3H20 (гор.) = 2Eu(OH)3v. 


1. 

2. Eu,03 + 6HCI (разб.) = 2ЕиСЬ + ЗН2О. 

3. Еи2Оз + 3H2SO, (конц.) = Eu2(SO,)3 + 3H20 (кип.). 

4. Eu.0; + 3H2S = Eu2S3 + 3H20 (500° С). 

5. Би2Оз + С (графит) = 2EuO + СО (1300° С), 
Еи2Оз + Eu = ЗЕ О (выше 1220° С, в атмосфере Аг). 

6. ЕизОз (суспензия) + НО + 2Н* (Al, конц. NaOH) = 2Eu(OH)2q). 

7. EujO; + 2La = Та2Оз + 2Eu (1200° C). 


648. Eu2(SO4)3 — СУЛЬФАТ ЕВРОПИЯ(Ш) 


Белый (кристаллогидрат — светло-розовый), при прокаливании разлагается. 
Умеренно растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону), концентрирован- 
ной серной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Восстанавли- 
вается атомным водородом. Получение см. 647°. 


М, = 592,12; а4=4,95; k, = 2,1. 4,54, 


1. 2EuxSO,); = 2Eu203 +6$0, + 302 (1600° С). 
2. Eu2(SO4)3 - 8H20 = Eu2(SO,)3 +8H20 (375° С). 
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3. EuxSOx)s (разб.) + 16Н2О = 2[Eu(H20)s)"* + 3$02-, 
([Eu(H20)s]** + НО <— [Eu(H20)(OH))** + H30*: pK, = 7,78. 
4. Eu2(SOz)3 + 6NaOH (pa36.) = 2Eu(OH)3¢ + 3Na2SO., 


Eu2(SOx)3 + 6(NH3 - H20) [конц.] = 2Еи (ФН); + 3(NHs)2SO«. 
5. Eu2(SOa)3 + 2H® (Zn, разб. HCI) = 2Еи$ 044 + Н:$04 (комн.). 


649. EuCh — ХЛОРИД ЕВРОПИЯ(П) 


Белый, плавится без разложения, при сильном нагревании разлагается. Хоро- 
шо растворяется в холодной воде (гидролиза нет) и концентрированной хло- 
роводородной кислоте (в отсутствие кислорода). Мягкий восстановитель; реа- 
гирует с горячей водой, разбавленными кислотами. Медленно окисляется 
растворенным в воде O2. Получение см. 6463, 650% 7. 


M, = 22287; а= 4,88; tax = 854° С; кип = 2060° С. 


3EuCh = 2EuCh + Eu (выше 1000° С, вак.). 
EuCh - 2Н2О —*—> EuCh + 2Н.О (300° С, в токе HCN). 
6EuCh + 6H20 (rop.) = 2Е\(ОН)з4 + 4ЕиСЬ + 3Haf. 
БиСЬ (разб.) + НО (хол.) = [Еи(Н2О)„]** + 2СГ, 
4[Eu(H20),]** + O2 = ЗЕщ(Н2О)* + OH” + Ец(ОН)з$ + (4n -- 26)Н2О. 
§. 2EuCh + 2HCI (pa36., гор.) = 2ЕиСЬ + Hot. 
6. EuCh + 2NaF (конц., гор.) = EuF2+ + 2NaCl, 
ЕчСЬ + NaoS (насыщ., хол.) = EuSt + 2NaCl. 
7. EuCh + Ма›СО; (конц.) = ЕиСОз + 2NaCl. 


650. EuCl; — ХЛОРИД ЕВРОПИЯ(И) 


Светло-желтый (кристаллогидрат — белый), при плавлении разлагается. Хо- 
рошо растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону), концентрированной 
хлороводородной кислоте. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Восста- 
навливается водородом и электролитически. Получение см. 645° ©, 6477, 6495. 


Pen - 


М, = 258,32; d= 4,89; tnn = 626° С (разл.). 
|. 2EuCh = 2EuCh + Ch (700—1400° С). 
2. EuCtls; -6H2O = EuCl; + 6H20 (400° С, в присутствии NH,Cl). 
3. EuCls (разб.) + 8Н2О = [Eu(H20)s]** + ЗСГ (pH < 7, см. 648°). 
4. БиСЬ + 3NaOH (pa36.) = Eu(OH)s¥ + ЗМаСЬ 


EuCls + 3(NH3 . H20) (конц.) = Eu(OH)3v + ЗМН4С. 

5. ВаСЬ + ЗМаЕ = ЕиЁзф + 3NaCl. 

6. 2EuCts + Н) = 2EuCh + НС (270° С), 
EuCls + H® (Zn, разб. НС = EuCh + НС! (комн.). 


7. 2EuClypy) — ТРИ, 2EuCh (катод) + СЬ1 (анод), 
2EuClyp) + 2Ма:5 Ор — ТР" 25044 (катод) + Chit (анод) + 4МаС1. 
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651. Gd — ГАДОЛИНИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион Gd** бесцветен. Соединения гадолиния по 
химическим свойствам подобны соединениям лантана. Получение — термичес- 
кое восстановление Gd2O3 кальцием, электролиз раствора GdCls. 


М, = 157,25; 4=7886: ton =1312°C: (кип = 3272° С. 
2Gd + 6H20 (гор.) = 2Gd(OH)3¥ + ЗН.\. 


1. 

2. 204+ 6 НС! (pa36.) = 2GdCl; + ЗН". 

3. Gd + 6HNO; (конц.) = Gd(NO3)3 + ЗМО»1 + ЗН.О. 

4. 404 + 302 = 209203 (300°.С, сгорание на воздухе), 
4Gd + 6H20 + 30, = 4С94(ОН)з. 

5. 2Gd + ЗСЬ = 2GdCl; (300° C). 

6. 204+ 3$ = Gd2S3 (желт.) [500—800° С]. 


652. Tb — ТЕРБИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. На воздухе покрывается оксидной пленкой. 
Не реагирует с холодной водой, шелочами, гидратом аммиака. Сильный 
восстановитель: реагирует с горячей водой, кислотами, хлором, серой. Ион 
Tb** имеет светло-розовую окраску (почти бесцветен). Соединения тербия по 
химическим свойствам подобны соединениям лантана. Получение — термичес- 
кое восстановление Tb203 кальцием, электролиз раствора TbCl3. 


М, = 158,925; 4= 8,234; tar = 1356° С; — tean = 3073° С. 
2Tb + 6Н.О (гор.) = 2Tb(OH)s3v + ЗН.Л. 


1. 

2. 2Tb + 6HCI (фвзб.) = 2TbCls + Н.Л. 

3. Tb + 6HNOs; (конц.) = Tb(NOs)3 + 3NO2f + 3H20. 

4. 8Tb + 702 = 2TbsO7 (350° С, сжигание на воздухе), 
ТЫО + H2 = 2Tb203 + НО (400---500° С). 

5. 2Tb + 3Cl, = 2TbCls (300° C). 

6. 2Tb + 35 = Tb2S; (т.-желт.) [500—800° С]. 


653. у — ДИСПРОЗИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воле; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион Dy* имеет светло-желтую окраску с зеленова- 
тым оттенком. Соединения диспрозия по химическим свойствам подобны 
соединениям лантана. Получение — термическое восстановление Оу2О: каль- 
цием, электролиз раствора ОуСВ. 
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М, = 162,50; 4=8,559; ton = 1409° С; Ци = 25875 С. 
2Dy + 6H20 (rop.) = 20у(ОН)з+ + 3H2T. 


1. 

2. 2Dy + 6 НС! (pa36.) = 2DyCls + 3H27. 

3. Dy + 6HNO3 (коиц.) = Dy(NO3)3 + ЗМО2" + 3H20. 

4. 4Dy + 302 = 2Dy.203 (300° С, сгорание Ha воздухе) 
5. 4Dy + 6H20 + 302 = 4Dy(OH)3. 

6. 2Dy + ЗСЬ = 2DyCh (300° C). 
7. 2Dy + 38 = Dy2S3 (желт.) [500—800° С]. 


654. Но — ГОЛЬМИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион Но?* имеет желтую окраску. Соединения голь- 
мия по химическим свойствам подобны соединениям лантана. Получение — 
термическое восстановление Но?Оз кальцием, электролиз раствора НоСВ. 


M, = 164,930; 4= 8,799; tan = 1470° С; кип = 2707° С 


2Но + 6 НО (гор.) = 2Ho(OH)s¥ + 3H2T. 

2Но + 6 НС! (pa36.) = 2НоСЬ + ЗН.1. 

Ho + 6НМО: (конц.) = Но(\МОз}з + 3NO2 + 3H20. 

4Но + 302 = 2Ho203 (300° С, сжигание на воздухе), 
4Но + 6H20 + 30, = 4Ho(OH)s. 

5. 2Но + ЗС = 2НоСЬ (300° С). 
6. 2Но + 3$ = Ho2S; (кор.} [500—800° С]. 


BwWH SD 


655. Er — ЭРБИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Bo влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион Er’* имеет ярко-розовую окраску. Соединения 
эрбия по химическим свойствам подобны соединениям лантана. Получение — 
термическое восстановление Ег›Оз кальцием, электролиз раствора ЕгСВ. 


= 167,26; 4=9,062; ал = 1522° С; trun = 2857° С 
2Ег + 6 НО (rop.) = 2Ег(ОН)з+ + 3HoT. 


1. 

2. 2Ег + 6 НЕ! (pa36.) = 2ЕгСЬ + ЗН)". 

3. Er + 6HNO; (конц.) = Er(NOs)3 + 3NO2f + 3H20. 

4. 4Ег + ЗО) = 2Er20; (300° С, сгорание на воздухе), 
4Ег + 6Н.О + 30; = 4Er(OH);. 

5. 2Er + 3Cl2 = 2ErCls (300° С). 

6. 2Er + 3$ = Er.S3 (желто-кор.} [500—800° С]. 
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656. Tm — ТУЛИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион Тт?* имеет светло-зеленую окраску. Соедине- 
ния тулия по химическим свойствам подобны соединениям лантана. Получе- 
ние — термическое восстановление Тт>Оз лантаном. 


М, = 468,934, 4= 9,332; tan = 1545° С; tran = 1947° С. 
2Тт + 6Н2О (rop.) = 2Ти(ОН)з+ + ЗН>". 


1. 

2. 2Tm + 6HCI (разб.) = 2ТтСЬ + ЗНХ. 

3. Tm +6НМО; (конц.) = Tm(NO3)3 + 3NO2f + 3H20. 

4. 4Tm + 302 = 2Tm203 (300° С, сгорание на воздухе), 
4Tm + 6H20 + 302 = 4Tm(OH)3. 

5. 2Tm + ЗСЬ = 2TmClhs (300° C). 

6. Ги + 3$ = Тт®з (кор.) [500—800° С). 


657. Yb — ИТТЕРБИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион УЬ?* имеет желто-зеленую окраску, ион Yb” 
бесцветеи. Получение см. 658^. 


М, = 173.04; d= 6,760; пл = 824 С; tenn = 12° С 
2Yb + 6Н2О (гор.) = 2Yb(OH)3¢ + ЗН. 


1. 

2. 2Yb + 6HCI (фазб.) = 2YbCl3 + ЗН.Л. 

3. Yb +6 НМО: (конц.) = Yb(NO3)3 + 3NOpT + 3H20. 

4. 4Yb+ 302 = 2Yb20; (400° С, сгорание на воздухе), 
4Yb + 6Н.О + 302 = 4Yb(OH)s. 

5. 2Yb + 3Clh, = 2YbCI; (300° C). 

6. 2Yb +35 = Yb.S3 (желт.) [500—800° С]. 


658. Yb.03— ОКСИД HTTEPBHA(IID 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с холодной водой, 
щелочами, гидратом аммиака. Проявляет оснбвные свойства: реагирует ‹ 
горячей водой, кислотами. Восстанавливается лантаном. Получение см. 6574, 
659” 


М; = 394,08; d=9,175; tha = 2430° С; trun = 4300° С 


1. У\6,Оз + 3H20 (rop.) = 2Yb(OH);v. 
2. Yb,O3 + ЗНС (pa36.) = 2УЪСЬ + 3H20. 
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3. Yb203 + ЗН}ЗО4 (конц.) = Yb2(SOx)s + ЗН2О (кип.). 
4. Yb,03 + 2Та = 2Yb + Га2Оз (1100—1200° С). 


659. Ybo(SO4)3 — СУЛЬФАТ ИТТЕРБИЯ(Ш) 


Белый, при прокаливании разлагается. Умеренио растворяется в воде (слабый 
гидролиз по катиону). Реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Восстанав- 
ливается атомным водородом. Получение см. 658°. 


М, = 634,27; 4= 3,193: К, = 38,4, 6.9209. 


1. 2Yb2(SOx)s = 26.0; + 650. + 302 (900° С). 
2. Yb2(SOx)3 - 8Н2О = Yb2(SOx)3 + 8H20 (600° С). 
3. Yb2(SOx)s (разб.) + 16НзО = 2[Yb(H20)«)}** + 3802, 

[Yb(H20)]>* + H2O —> [Yb(H20),(OH)]”* + НзО*; pK, = 7,37. 
4. Yb2(SOx«)3 + 6(NaOH (pa36.) = 2УБОН)з{ + 3Na2SOu, 

Yb2(SOx)3 + 6(NH3 - H20) [конц.] = 2У5(ОН)з + 3(NH4)2SOx. 
5. Yb2(SO«)3 + 2H° (Zn, разб. HCl) = 2Y¥bSO«t + Н2$ 04. 


660. YbCh, — ХЛОРИД ИТТЕРБИЯ(И) 


Белый (в виде кристаллогидрата — желто-зеленый), плавится без разложения, 
при дальнейшем нагреваиии разлагается. Хорошо растворяется в холодной 
воде (гидролиза нет). Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
разбавленными кислотами. Получеиие см. 661':*7 


М; = 243,95; d=5,08; 1 = 702° С; (ии = 2033° С. 


3YbCl2 = 2УЪСВ + Yb (выше 1000° С, вак.). 
УБСЬ - 2Н›О = УБСЬ + 2H20 (300° С, в токе НС|. 
6YbCh + 6H20 (rop.) = 2УОН)з$ + 4УЬСЬ + ЗН. 

УЬСЬ (pa36.) + nH2O (хол.) = [Yb(H20),]°* + 2СГ. 

2YbCh + 2HCI (pa36.) = 2УЬСЬ + HoT. 


WwEWNn 


661. YbClh; — ХЛОРИД ИТТЕРБИЯ(Ш) 


Белый, плавится без разложения, при дальнейшем нагревании разлагается. 
Хорошо растворяется в воде (слабый гидролиз по катиону), концентрирован- 
ных хлороводородной и азотной кислотах. Реагирует со щелочами, гидратом 
аммиака. Восстанавливается водородом и электролитически. Получение См. 
65725, 6582, 660" 5. 


М, = 279,40; 4= 5,15(кр.); tna = 865°C 


I. 2У6СЬ = 2YbCh + Cl, (1300—1400° С) 
2. УБСЬ. 6Н2О = УБСЬ + 6H20 (180° С, в присутствии МН4«С|. 
3. УБСЬ (pa36.) +8Н2О = [Yb(H20)s}** + ЗСГ (pH <7, см. 659°). 
4. YbCl + ЗМаОН (разб.) = УБКОН)з{ + 3NaCl, 
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YbCl + 3(NH3 - H20) [конц] = УБ(ОН)з$ + 3NHACL. 

YbCls + 3NaF (конц.) = УБЕз+ + 3NaCl. 

2YbCI; + Hp = 2%ЬСЬ + 2HCI (560° C). 
2YbClyg) 2 Ch: (катод) + Chit (анод). 


злектролиз 


2YbClyp) + 2Na2SOup) ——"——-» 2%5$04Ккатод) + Clot (анод) + 4NaCl. 


© чаш 


662. Lu — ЛЮТЕЦИЙ 


Белый мягкий пластичный металл. Во влажном воздухе покрывается оксидно- 
гидроксидной пленкой. Пассивируется в холодной воде; не реагирует со щело- 
чами, гидратом аммиака. Сильный восстаиовитель; реагирует с горячей водой, 
кислотами, хлором, серой. Ион Lu’* бесцветен. Соединения лютеция по хими- 
ческим свойствам подобны соединениям лантана. Получение — термическое 
восстановление Lu2O3 кальцием, электролиз раствора LuCls. 


М, = 174,967; 4=9,835; ton = 1663° С; ви, =3412° С. 
1. 2Lu + 6Н:О (rop.) = 21(ОН)з# + ЗНХ. 
2. 2Lu + 6НС (pa36.) = 2LuCls + ЗН.\, 
Lu + 6 НМО; (коиц.) = Га(МОз}; + 3NO2T + 3H20. 


3. 4Lu + 302 = 2Lu203 (400° С, сгорание на воздухе), 
4Lu + 6H20 + 302 = 4Lu(OH)s. 

4. 2Lu + ЗСЬ = 2LuChs (300° C). 

5. 2Lu + 3$ = Lu,Ss (св.-желт.) [500-—800° С]. 

АКТИНОИДЫ 


663. Ас — АКТИНИЙ 


Серебристо-белый тяжелый мягкий радиоактивный металл. Во влажном воз- 
духе покрывается оксидной пленкой. Сильный восстановитель; реагирует с 
водой, кислотами. Миллиграммовые количества актиния (наиболее долгожи- 
вущий изотоп Ас) синтезируют бомбардировкой нейтронами радия в ядер- 
ных реакторах. Его выделяют в виде AcF3. Получение — термическое восста- 
иовление AcF3 литием. 


М, = 227,028; 4= 10,07; tn = 1050° С; Шип = 3300° С. 
2Ac + 6Н2О = 2АС(ОН)з} + ЗН". 


1. 

2. 2Ас+ 6HCI (разб.) = 2АсСЬ + ЗН2Т. 

3. 8Ac + 30HNO; (pa36.) = 8Ас(МОз) + 3N20T + 15Н.О. 

4. 4Ac + 302 = 2Ac203 (сжигание на воздухе). 
5. 2Ас+ ЗЕ, = 2AcF; (1300—1350° С). 


664. Ac.03 — ОКСИД АКТИНИЯ(Ш) 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с водой. Проявляет 
оснбвные свойства: реагирует с кислотами. Получение см. 663*, 665', 666'. 
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М; = 502,055 4=9,19; ля 2500° С. 


1. Ас2Оз + 6 НС! (pa36.) = 2АсСЬ + 3H20. 
2. Ас2Оз + 6 НЕ = 2AcF;3 + 3H20 (700° С). 
3. Ас2Оз + 3H2S = Ac)S; (черн.) + 3H20 (1400° С). 


665. Ac(OH)3 — ГИДРОКСИД АКТИНИЯ() 


Белый, при иагревании разлагается. Не растворяется в воде. Проявляет оснбв- 
иые свойства: реагирует с кислотами. Получение см. 663 , 666", 667°. 


М, = 278,05; рПР” = 18,68. 


1. 2Ac(OH)3 = AcxO3 + ЗН2О (1100° С). 
2. Ac(OH)3 + ЗНС! (pa36.) = АсСЬ + 3H,0. 
3. Ас(ОН} + ЗМН.С! = АсСЬ + 3NH3 + ЗН2О (до 400—450° С). 


666. Ас(МОз)з — НИТРАТ АКТИНИЯ(Ш) 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону). Вступает в реакции обмена. Получение см. 663°. 


M, = 413,04. 
1. 4Ac(NOs)3 = 2Ac203 + 12МО) + 302 (600—800° C). 
2. Ac(NO3)3 -2H20 = Ac(NO3)3 + „НО (комн., вак., над Н›5О.). 


3. Ac(NOs)3 (разб.) + иН2О = [Ас(Н2О),[* + 3NO3, 
[Ac(H20),]°* + H2O <> [Ac(H20),-1(OH)]* + Н:О*. 

4. Ас(МОз)з + ЗМаОН (разб.) = АсОН)з{ + 3NaNOs. 

5. 2Ac(NOs)3 + 6Н2О + 3Na2S = 2Ас(ОН)з+ + 3H2ST + 6NaNO3. 


667. AcCh — ХЛОРИД AKTHHHA(HD 


Белый, при нагревании возгоняется. Умеренно растворяется в воде (гидролиз 
по катиону). Разлагается в концеитрированных кислотах. Получение см. 663’, 
664', 6657”. 

M, = 333,39; @= 4,81. 


1. АсСЬь.иНзО —+> АсСЬ + иН2О (300° С, в присутствии NH.Cl). 
2. АсСЬ (pa36.) + nH2O = [Ac(H20),]** + ЗСГ (pH <7, см. 666°). 
3. 2AcClsa) + ЗН25О. (конц.) = Ас2(ЗОа)з + 6HCIT (кип.). 
4. AcCl; + ЗМаОН (pa36.) = Ас(ОН)з{ + 3NaCl. 


668. Тв — ТОРИЙ 


Белый пластичный пирофорный металл. Радиоактивен. На воздухе покрывает- 
ся оксидной пленкой. Пассивируется в воде, серной, азотной и фтороводород- 
ной кислотах; не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Сильный восста- 
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новитель; реагирует с водяным паром, горячей концентрированной хлоро- 
водородной кислотой, «царской водкой», неметаллами. Получение см. 669", 
6727.8. 


М; = 232,038; d= 1,72; t= 1750° С; {кип = 4200° С. 


1. Th +4H,0 (пар) = Th(OH), + 2H2 (150—280° С). 
2. Th+4HCl (конц., гор.) = ThCl, + 2H2T (в присутствии НЕ). 
3. 3Th + 4НМО; (конц.) + 12HCI (конц.) = 3THCL, + 4NOT + 8Н.О. 

4. 2Th + nH2= 2ThH, (выше 200° С, 2 sn < 3,75). 
5. Th+0O2=ThO, (250° С, сгорание на воздухе). 
6. Th+2E,= ТВЕ. (Е ЕЕ, комн.; Е = Cl, 450—500° С). 
7. ТА + 2$ =ThS, (500—600° С). 
8. 3Th + 2N2= ТМ (1200—1300° С). 


669. ThO2 — ОКСИД TOPHA(IV) 


Торианит. Белый, тяжелый, термически устойчивый. В прокаленном виде 
химически пассивеи; не реагирует с водой, кислотами (кроме концентрирован- 
ных серной и азотной кислот), щелочами, гидратом аммиака. Восстанавлива- 
ется кальцием при иагревании. Вступает в реакции комплексообразования. 
Получение см. 668°, 670', 671". 


М, = 264,04; 4=9,7; (ля 3350° С; (кип = 4400° С. 


1. ThO2 + ЗН?ЗО: (конц., гор.) = [Th(HSO.)(SO.)JHSO, + 2H20, 
[Th(HSO,)(SOa)]HSOag) = Th(SOa)2b + H2SO, — (0° С, разбавление водой). 


2. ТВО, + 4НМО; (конц.) = Th(NOs)4 + 2H20 (в присутствии HF). 
3. ThO, + 4НЕ = ThF, + 2Н2О (400-—500° С). 
4. ThO2 + 2СЬ + 2СО = ThCl, + 2СО, (400—500° С). 
5. ТВО) + 2H2S = ThS2 + 2H,0 (1300—1500° С). 
6. ТВО) + SiO. = ThSiO, (1400° С). 
7. ТВО, + 2Са = Th + 2CaO (950° С, в атмосфере Аг). 
8. ТПО) + 4KHSO, = ТЬ($0.4); + 2К›5О,: + 2H20 (350—400° С). 


670. ТКОН)+ — ГИДРОКСИД TOPHA(IV) 


Белый, аморфиый, при умеренном нагревании разлагается. Не растворяется в 
воде; не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Проявляет оснбвные 
свойства, реагирует с кислотами. Поглощает СО) из воздуха. Получение см. 
668', 671°, 672*. 

М, = 300,07; pYIP® = 43,11. 
Th(OH), = ТВО, + 2Н2О (выше 470° С). 
Th(OH), + 4HCI (pa36.) = ThCl, + 4Н.О. 
Th(OH), + 4HF (конц.) = ThF,t + 4H20. 
Th(OH), (суспензия) + СО) = Th(CO;)O+ + 2Н.О. 
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671. TH(NO3)4 — НИТРАТ ТОРИЯЦУ) 


Белый, разлагается при иагреваиии. Хорошо растворяется в холодной воде 
(сильный гидролиз по катиону), концентрированных хлороводородной и азот- 
ной кислотах. Реагирует с кипящей водой, щелочами. Вступает в реакции 
обмена. Получение см. 669”. 

М, = 480,05; d= 2,80 (кр.); К, =190,7. 


1. Th(NOs)4 = ThO2 + 4МО) + Оз (выше 400° С). 
2. 2{Th(NOs),- 5H2O} = 2TH(NOs)2.0 + 4NO2 + О, + 10420 — (185—270° С), 
2{Th(NOs)4 - 5H20} + 5N205 = 2TH(NO3)4 + 10НМО:з (150—-160° C). 


3. Th(NOs)s (разб.) + nH.O = [Th(H20),]** + 4NO3, 
[Th(H20),]** + HO <=> [Th(H20),-1(OH)]* + H30*; pKx = 2,36, 
НО), (ОН) + НО — [Th(H20),-2(0H)2]"* + НзО*; pK, = 3,30. 


4. Th(NO3)4 + 2Н2О = Th(NO3),(OH)2+ + 2HNO3 (кип.). 
5. Th(NO3)4 + 4NaOH (pa36.} = Th(OH)«b + 4МаМО:. 


672. ThCls — ХЛОРИД TOPHA(IV) 


Белый, в вакууме летучий, плавится без разложения. Хорошо растворяется в 
холодной воде (сильный гидролиз по катиоиу), коицентрированной хлорово- 
дородной кислоте. Разлагается кипящей водой, щелочами. Вступает в реакции 
обмена и комплексообразования. Получение см. 668" *6, 6694. 


М, = 373,85; 4=4,60: tan= 770°C; teun = 922°C: К, = 125. 


1. ThCl,- 8Н2О = ThClLO + 2HCI + 7H20 (200—300° С), 
ThCl, - 8H.O = ThO2 + 4HCI + 6H20 (650—750° С). 

2. ThCl. (разб.) + nH2O (xon.) = [Th(H20)q]* + 4СГ (pH <7, см. 671°). 

3. ThCl, + H2O = ТЬСЬОХ + 2HCI (кип.). 

4. ThCl, + 4МаОН (pa36.) = Th(OH)4) + 4NaCl. 

5. ThCly + 2KCl = КТВ (700—800° C). 

6. ThCl, + Na»CO; (разб.) + 2МаОН = ТЬ(СОз)0+ + 4NaCl + H20. 

7. ThCl,+4Na = Th + 4NaCl (500° C). 


ТАС И, Thy (катод) + 2СЬ\ (анод). 


673. Ра — ПРОТАКТИНИЙ 


Светло-серый блестящий ковкий металл. Радиоактивен, наиболее долгоживу- 
щий изотоп "Ра. Ha воздухе покрывается оксидной пленкой. Пассивируется в 
воде, концентрированных хлороводородной и азотной кислотах; не реагирует 
со щелочами, гидратом аммиака. Восстановитель; реагирует с разбавленной 
хлороводородной кислотой, неметаллами, аммиаком. Образуется при естест- 
венном радиоактивном распаде ядер 0. Получение см. 676°, 679'. 


M, = 231,036; d= 15,37; 1 = 1580° С; tun = 4500° С. 


Pa + 4HCI (разб.) = PaCl, + 2Н.Т. 


1. 

2. 2Pa + ЗН) = 2РаНз (250—300° С). 
3. 4Ра + 50) = 2Pa20s (350° С, сгорание на воздухе). 
4. 2Pa + 5F, = 2PaFs (200—-250° С). 
5. Pa +2NH;3= PaN2 + ЗН» (800° С). 


674. Ра2О; — ОКСИД ПРОТАКТИНИЯ(У) 


Белый, тяжелый, разлагается при очень сильном нагревании. В прокаленном 
виде малореакционноспособный; не реагирует с водой, разбавлеиными кисло- 
тами, щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с концентрированными серной 
и фтороводородной кислотами. Восстанавливается водородом. Получение см. 
673°, 675'. 

М; = 542,07; 4=9,0. 


1. 2РазО; = 4PaO2 + O2 (1550° С). 


2. PazOs + 6H2SO4 (конц., гор.) = 2H3[Pa(SO,)30] + 3H20. 
3. Pa2Os + 12НЕ (конц., хол.) = 2Н[РаЕ | + 5H20, 
Ра›О5 + 10НЕ (конц.) = 2PaFs) + 5Н›О (110°С). 
4. Pa2Os + H2 = 2PaQ, + НО (1500—-1550° С), 
Ра2О5 + 8HF + H2 = 2PaF, + 5H2Q (350—500° С). 
5. РазО; + 5СС.О = 2PaCls + 5СО> (300—550° С). 


675. Ра(ОН)5 — ГИДРОКСИД ПРОТАКТИНИЯ(У) 


Белый, аморфный, разлагается при нагревании. Не растворяется в воде. Не 
реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Проявляет основные свойства, 
реагирует с сильными кислотами. Получение см. 677* 5, 678%, 6797. 


M, = 316,07; d = 13,43. 


2Pa(OH)s = Ра2Оз + 5H20 (до 475° С). 
Pa(OH)s + ЗНС! (разб.) = РаСЬО + 4H20. 

Pa(OH)s + ЗН›$ О. (конц.) = H3[Pa(SOx4)30] + 4H20. 

Pa(OH)s + ЗНМО: (конц.) = Pa(NO3);01 + 4Н›О. 


ьь- 


676. Paks — ФТОРИД ПРОТАКТИНИЯСУ) 


Красновато-коричневый, нелетучий, плавится без разложения. Не растворяет- 
ся в воде, азотной кислоте, «царской водке», гидрате аммиака. Реагирует со 
щелочами. Окисляется фтором, восстанавливается барием. Вступает в реакции 
комплексообразования. Получение см. 674*. 


М; = 307,03; tna = 1030° С; и = 1630° С. 


1. PaF, + 4МаОН (конц.) = PaQw + 4NaF + 2Н.О. 
2. ОРаЕ. + Е; = 2РаЕ; (700° С). 
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3. PaF,+ 2Ва = Ра + 2BaF2 (1400° С). 
4. РаЕ4 + МЕ = M[PaFs] (700—1000° С; М = Li, Ма, К). 


677. Paks — ФТОРИД ПРОТАКТИНИЯ(У) 


Белый, легколетучий, чрезвычайно гигроскопичный. Мало растворяется в 
холодной воде (с разложением). Не реагирует с азотной кислотой. Полностью 
гидролизуется в кипящей воде; реагирует с гидратом аммиака, концентриро- 
ванной фтороводородной кислотой. Вступает в реакции комплексообразова- 
ния. Получение см. 673*, 674°, 6767. 


M, = 326,03. 

1. 2{PaFs-2H20} = PazOFs + 2HF + Н2О (160° С). 
2. 2PaF sq) + 4H20 (хол.) г? [Pa(OH),]* + [PaFs] + 4HF. 
3. PaFs + 5Н2О = Pa(OH)s} + SHF (кип.). 
4. PaFs + НЕ (конц.) = Н[РаЕ‹]. 
5. PaFs (насыщ.) + 5(NH3 - Н2О) = Ра(ОН)5$ + SNHGF. 
6. PaFs + 2KF (насыщ.) = К[РаЁР7]ф, 

PaFs + 3MF = Ms[PaF5] (1000° C; M = Li, Na), 

PaF; + 4CsF = Csa[PaFo] (700—750° С). 


678. PaCl, — ХЛОРИД ПРОТАКТИНИЯСУ) 


Желто-зеленый, летучий, плавится без разложения. Умеренно растворяется в 
холодной воде (сильный гидролиз по катиону). Реагирует с кипящей водой, 
сильными кислотами. Сильный восстановитель; окисляется растворенным в 
воде О», «царской водкой». Получение см. 6731, 679%, 


М, = 372,85; 4= 4,68; tan = 680° С; tenn = 850° С. 
PaCl, + 4Н.О (хол.) = [Pa(H2O)2(OH),]"* + 2НзО' + 4СГ, 
[Ра(Н2О)ОН);]* + 2СГ <=> [PaCl(OH))] (коллоид) + 2Н2О. 


2. РаСЦ + НО = РаСЬО$ + 2HCI (кип.). 
3. 4PaCl, + 2Н2О + O2 = 4РаСВО + 4HCl (KOMH.). 
4. 4PaCl, + O02 + 16(NH3 - Н2О) + 2Н2О = 4Pa(OH)s) + 16NH,CI (комн.). 
5. РаСЦ + 2HCI (коиц.) = Н2[РаС1$ (KOMH.). 
6. 3PaCl, + HNO (konu.) + 6HCI (конц.) = 3H[PaCk] + NOT + 2Н2О. 

7. PaCl4 + 2(NH4)2CO3 (pa36.) = Pa(CO3)24 + 4NHACL. 


679. PaCls — ХЛОРИД ПРОТАКТИНИЯ(У) 


Светло-желтый, низкоплавкий, легколетучий. При сильном нагревании разла- 

гается. Реагирует с водой, сильными кислотами. Очень слабый окислитель. 
5 

Вступает в реакции комплексообразования. Получение см. 674°. 


М, = 408,30; tan = 301° С; {к = 420° С. 
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2PaCls = 2Ра + 5СЬ (1000° С, вак.). 


1. 

2. PaCls + 5Н2О = Pa(OH)st + SHCI. 

3. PaCls + 3HNO3 (конц.) + Н2О = Pa(NO3);04 + 5НС. 

4. 2PaCls + H2 = 2PaCl, + 2HCI (600—800° C), 
3PaCls + Al = 3PaCl, + AICI; (400—450° С). 


5. PaCls + 2HCI (конц.) + [Cr(H20)4Cl] = H2[PaCle] + [(Cr(H20)4CLICI, 
PaCls + 2HCI (разб.) + [ТКН2О) СВ = H2[PaCl.] + H2[TiCl4(OH)2] + 4Н2О. 
6. PaCls + MCI = M[PaCl.} (300—400° С; М = K, Rb, Cs). 


680. © — УРАН 


Белый металл (в виде порошка — темный); относительно твердый, ковкий, 
тяжелый, высокоплавкий, высококипящий. Радиоактивный; природный уран 
представляет собой смесь изотопов “*U (преобладаёт, период полураспада 
4,468 . 10° лет), 350 и “0. На воздухе медленно покрывается сине-серой 
оксидной пленкой. Пассивируется в концентрированной азотной кислоте. Вос- 
становитель; медленно реагирует с горячей водой, быстро — с кислотами, 
пероксидом водорода в щелочной среде. При иагревании окисляется водоро- 
дом, кислородом, азотом, галогенами, серой. Получение см. 687" °, 6887 °. 


М. = 238,029; d= 19,04; tra = 1134? С; trun я 4200° С. 


1. U+2H,0 — 00 +2Н/1 (150—200° С, р, примесь UHs). 
2. U + 4HCI (конц.) = UCL, + 2H2T (примесь UCI). 
3. 4U + 14HNO; (разб.) = 4U0.(NO3)2 + 3N07 + 7H20. 

4, U + 2H202 (конц.) = U(OH)+ (в конц. NaOH). 
5. 2U +3Н;: =20Н} (100—250° С). 
6. 30 +40, =(UYU™)O, (150—500° С, сгорание на воздухе). 
7. U+2E,= UE, (E = F, xomn.; E = Cl, 40—60° С). 
8 U —S_» US;, US2, 025, UsSs (т.-сер.) [500—800° С]. 


681. (О? — ОКСИД YPAHA(IV) 


Уранинит. Коричневый с черным оттенком, высокоплавкий, летучий при на- 
гревании. Имеет область гомогенностн UQ2-x (-0,03 <x < 0,2), расширяющуюся 
при росте температуры. Малореакционноспособный в обычных условиях; не 
реагирует с водой, разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. 
Проявляет оснбвные свойства, реагирует с концентрированной серной кисло- 
той. Окисляется концентрированной азотной кислотой, кислородом, галогена- 
MH. Получение см. 680', 683!" 3, 686'. 


М, = 270,03; d= 10,96; tan = 2850° С. 


1. 3002 + 2H20 (nap) = (UYU™)O,+ 2H2 (500—550° С). 
2. ЦО; + 2H2SO, (конц.) — > 060.) + 2H20. 
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3. UO. + 4НМО; (кони.) = UOANO3)2 + 2NOnt + 2H20. 

4. 3U0, + О: = (UYU™')O, (600—750° С). 
5. ЧО: + 3F2 = UFs + Оз (выше 500° С). 
6. ПО; + Ch = (ООСЬ (500° С). 


682. U0; — ОКСИД УРАНА(УП 


Желто-оранжевый, кристаллический или аморфный, при умереином нагрева- 
нин разлагается. Проявляет амфотериые свойства; реагирует с водой, кислота- 
ми, щелочамн. Переводится в раствор действием карбонатов щелочных метал- 
лов. Получение см. 683°, 684', 685°, 


М, = 286,03; d= 8,34; 6,80 (аморфн.). 


1. 600; =2(ЧУЦУ)Ов + O2 (450—500° С). 
UO; + НО = ЧОХОН) (kun). 
UO; + 2HCI (pa36.) = (UO2)Ch + H20, 

UO; + H2SO, (конц., Гор.) = (U02)SO, + H20, 

UO; + 2HNOs (pa36.) = UO(NO3)2 + H20. 

4. 200; + 2NaOH (конц., гор.) = Na2U207+ (желт.) + H20, 


wn 


UO; + 2NaOH = Ма20О. + Н2О (400° C). 
5. _ 200; + 6F, = 206 + 302 (выше 500° С). 
6. 400: + 10ССЫ = 49 СБ + 10ССЬО + О» (100—160° С). 


7. UO; + M2CO3 = M2U0, (желт.) + СО» (800° С; М = Li, Ма, К, Rb, Cs), 
UO; + 3Na2CQ3 (конц.) + НО = Na,[U(COs)30,] + 2NaOH. 


683. (UYUY)0s — ОКСИД УРАНА(У-ДИУРАНА(У) 


Настуран. Темно-зеленый (почти черный), тяжелый, при прокаливании разла- 
гается. Не реагирует с водой, хлороводородной кислотой, разбавленной сер- 
ной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Разлагается концентрированны- 
мн серной и азотной кислотами, реагнрует со фтором. Восстанавливается 
водородом, сероводородом. Получение см. 680°, 681" ", 685'. 


М, = 842,08; d= 8,39. 
1, 079\)0, = ЗОО, + O2 (900—1500° С, вак.). 
2. (UYUM)O, + 4Н250‹ (конц., гор.) = U(SO4)2 + 2(UO2)SO4 + 4Н.О, 
(Uy им) о, + 8НМО: (конц, гор.) = U(NO3)4 + 2U02(NO3)2 + 4H20. 


3. (UYU™)O, + 2H2 = 3U02 + 2H20 (500—900° С). 
4. 3(UYU™)O, + 20H2S = 90$; (черн.) + 20Н.О + 250) (выше 1150° С). 
5. 2(UYU™)O, + 0, = 600 (500—550° С, р). 
6. (UYU™)O, + 9F2 = 3UFs + 402 (выше 500° С). 


684. ООХОН); — ГИДРОКСИД УРАНИЛА 


Урановая кислота. Темно-красный кристаллический или желтый аморфный 
(осажденный). Прн нагревании разлагается. Не растворяется в воде, не реагн- 
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рует с разбавленными щелочами. Проявляет амфотерные свойства; реагирует 
с кислотами, концентрированными щелочами и гидратом аммиака. Получение 
см. 6827, 685*, 690°. 


М, = 304,04; d= 5,926. 


1. 2UQ(OH)2 = Ч2ОХОН); (или H2U207) + НО (160° С), 
U0(OH): = UO; + 2H20 (350—400° С). 
U0.OH). Н2О = ЧОХОН),`+ H20 (100° С). 


U0(OH) x) + 6H20 => [U(H20).0,]"* + 20H’; рПР® = 14,70. 
UO(OH)2 + 2HCI (pa36.) = (UO2)Ch + 2H20. 

2U0,(OH)2 + 2NaOH (конц.) = NazU2074 + ЗН2О. 

200х(ОН); + 2(NH3 - Н2О) [коиц.] = (NH4)2U2074 + 3H20. 


Aww nd 


685. UO2(NO3)2— НИТРАТ. УРАНИЛА 


Желтый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз 
по катиону), концентрированной азотной кислоте. Реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака, карбонатами щелочных металлов. Вступает в реакции 
обмена. Получение см. 680°. 
М, = 394,04; d= 2,807 (кр.); 
tan = 59,5° С (кр.); ks = 19,3%, 2038 


1. 6000403): =2(4УЧУ)О;+ 1240; + 402 (350—750° С). 
2. UO2(NO3)2 - 6H20 (желто-зел.) = UO(NO3)2 + 6H20 (170—180° C), 
UO,(NO3)2 - 6H20 = UO,(OH)2+ + 2НМО;: + 4H20 (50-—60° С, в этаноле). 
3. UO2(NOs) (pa36.) + 6H2O = [U(H20),0)]"* + 2NO;, 
(U(H20).0,]** + Н2О <= [U(H20);0(OH)]* + H30*; р, = 5,16. 
4. 2U0NO3)2 + 6NaOH (конц.) = Na2U207+ + 4NaNO; + 3H20. 
5. 2U0(NOs)2 + 6(NH3 - H20) [konu.] = (NH4)2U2070 + 4МН4МОз + ЗН, 
(NH4)2U207 = 200: + 2NH; + Н2О (250—280° С). 
6. UO2(NOs)2 + 2NHGHS (гор.) = (902)$$ + 2МН4МО: + Н25Т. 
7. 002005); + Na2COs (разб.) = (40) СОз$ + 2NaNOs. 


686. U(SO4)2 — СУЛЬФАТ YPAHA(IV) 


Белый, при высокой температуре разлагается. Хорошо растворяется в подкис- 
ленной холодной воде (сильный гидролиз по катиону), растворимость умень- 
шается с ростом температуры. Разлагается кипящей водой, щелочами. Силь- 
ный восстановитель; окисляется иодом. Получение см. 6812, 6832.7. 


М, = 430,15; 4= 3,60 (кр.); А = 10,90%, 6,769. 


1. 960.4) = UO2 (кор.) + 250) + О, (выше 750° С). 
2. 0604)». 4H20 (св.-зел.) = U(SO4)2 + 4H20 (300° С). 
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3. 9604) (pa36.) + 8Н2О = (U(H20)s]** бел.) + 2502 ` (оч. разб. Нз504), 
[ОНО + НЮ —> [U(H20),(OH)}”* (бур.) + Нз0*; pKx = 1,52. 
96504) + 3H20 = U(SO,)O - 2H204 + Н2$ 04 (кип.). 
U(SO4)2 + 4МаОН (разб.) = U(OH)ab + 2Na2SOx. 

004); + 4НЕ (конц.) = UF at + 2Н:504. 

050.4) + 2H20 + Ip = (UO2)SO, + 2HI + H2SO4 (30—50° С). 


687. UF; — ФТОРИД УРАНА(Ш) 


Красно-фиолетовый, плавится и кипит без разложения, термически устойчи- 
вый. Не растворяется в холодной воде, не реагирует с разбавленными кислота- 
ми. Разлагается кипящей водой. Восстанавливается кальцием, окисляется кис- 
лородом. Получение см. 688°. 


М, = 295,02; 4= 8,965; tar = 1495° С; tenn = 2300° С. 


нач > 


1. 4UF; = ЗОЕ4 + U (1200° С, вак.). 
2. 2UF3 + 8НЗО = 20(ОН)а$ + Hot + 6HFT {кип.). 
3. 4UF; + 6H20 + O2 = 4(UOF, - Н2О)4 +4HFT (кип.). 
4. 4UF; + 4HF (разб.) + O2 = 40 Е4$ + 2Н2О (30—50° С). 
5. 4UF 3 + 12МаОН (конц.) + 2НХ + О) = 4U(OH)4t + 12МаЕ. 

6. 2UF3 + 3Ca = 2U + 3CaF, (400° C). 


688. UF4 — ФТОРИД YPAHA(V) 


Зеленый, термически устойчивый, плавится и кипит без разложения. Плохо 
растворяется в холодной воде и разбавленных щелочах, лучше — в азотной 
кислоте. Разлагается концентрированными щелочами. Восстанавливается во- 
дородом, активными металлами. Окисляется фтором, кислородом. Образует 
фторокомплексы. Получение см. 6807, 686°. 


М, = 314,02; d=6,72; ал = 1036° С; thm = 173% С; К, = 0,012. 


1. UF,4- 2,5Н2О = UF,- НФ + 1,5H20 (100° C), 
UF, - 2,5Н2О = UF, + 2,5H20 (300—450° С, в атмосфере HF). 

2. ЗОЕа (насыш.) = UF; + [UFs] + UF, <> 2UF; + [UF]. 

3. UF, + 4МаОН (конц.) = U(OH)4) + 4NaF. 

4. 2UF,4 + O2 = (UO2)F2 + UF s (350—500° C). 

5. UF, + F.= UF, (450° C), 
2UF, + F2 = 2UFs (до 250° С). 

6. 2UF,+ H2 = 2UF; + 2HF (1000° С). 

7. ЧЕ. +2М = U + 2MF;, (выше 400° С; М = Mg, Са). 


8. UF, —“£> M[UFs], МЛОЕЧ, МЧОЕН 
(в конц. HF; М = Li*, Ма*, K*, Rb’, Cs*, NHi, ТГ, Ag’). 


9. UF, —— > U (катод) + 2Е, (анод) [в расплаве KF}. 
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689. UFs — ФТОРИД УРАНА(У) 


Светло-желтый (почти белый, а-модификация) или светло-серый (В-модифика- 
ция). При нагревании возгоняется и подвергается дисмутации. Реакционноспо- 
собный; разлагается водой, щелочами. стабилизируется в растворе за счет 
комплексообразования. Получение см. 688°, 690% 
М, = 333,02; @= 5,81-(а), 6,45 (В); 
ton = 348°C (р); = 530°С; st (a ——> B) = 125°C 


QUFs = UF, + UFs (выше 150° С, вак.). 
20Е5 + 2H20 (rop.) = UF4t + (UO2)F2 + 4HF. 
2UFs + 10МаОН (разб.) = U(OH)4t + UOOH)24 + 10МаЕ + 2H20. 
UFs + MF = МОР 

(в конц. HF; М =Н*, Li*, Na*, K*, Rb’, Cs”, NHj, TI’). 
5. UFs —MEs МОЕ, МДОЕЛ, Ms[UFs], 
(150—350° С: М = Li*, Ма*, K*, Rb’, Cs’, TI”, Ag’, МН). 


Pen > 


690. UFs — ФТОРИД УРАНА(У!) 


Белый, легколетучий, термически устойчивый при нагревании и в сухом возду- 
хе. Энергично гидролизуется водой, разлагается щелочами. Сильный окисли- 
тель; восстанавливается водородом, „бромоводородом. Образует фтороком- 
плексы. Получение см. 682°, 683°, 688% 5. 

М, = 352,02; d=5,060; tin = 64 С (р); губ = 56,4° С. 


9Рв + 2H20 = (UO2)F, + 4HF. 


1. 

2. ЧЕ + 6NaOH (разб.) = 002(ОН);\ + 6NaF + 2H,0. 

3. UFse + H2 = UF, + 2HF (500—600° С). 
4. ОБ + 2HBr (конц.) = UFgt + Br2 + 2HF. 

5. UFs + UF, = 20Е; (100-1 50° С). 
6. 


UFs —ME+ МОРЯ, Mo{UFs], Ms{UFs] (250—350° С; М = Na, К, Rb, Cs). 


691. Np — НЕПТУНИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, мягкий, пластичный, радиоактивный. Bo 
влажном воздухе покрывается оксидной пленкой. Пассивируется в холодной 
воде, концентрированных серной и азотной кислотах. Не реагирует со щелоча- 

ми, гидратом аммиака. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, 
хлороводородной кислотой, разбавленными серной и азотной кислотами. 
Сильными окислителями переводится в оксокатионы. Катион Мр” имеет 
темно-красную окраску, катион Np** — желто-зеленую. Синтезирован (наибо- 
лее устойчивый изотоп 237”Мр) бомбардировкой нейтронами урана в ядерном 
реакторе. Выделен в виде МрЕзи NpF.. Получение — восстановление кальцием 
или барием этих фторидов при нагревании. 


346 


М; = 237,048; d= 20,48; ten = 637° С; (ки я 4100° С. 


1. 2Np + 6H20 (гор.) = 2Мр(ОН)з$ (красн.) + ЗН21, 
Np + 2H20 (rop.) + O2 = Np(OH)a¥ (серо-зел.). 

2. 2Np + 6HCI (pa36.) = 2МрСЬ + 3Hof, 
Np + 4HCI (pa36.) + Оз = NpCl, + 2H20. 

3. 2Np + 10НМО: (разб.) = 2Np(NOs)4 + МОТ + 5H20, 


4Np + 4НМО: (разб.) + 50, —*—> 4(NpO.)NO; + 2H20. 


4. 2Np + ЗН, = 2NpHs (черн.) выше 50° С, примесь NpH3], 
NpH3; + МН: = NpN (черн.) + ЗН» (750—775° С). 
5. Np ии > NpO» (sen.) NO (NpYNp")Os (кор) —> 
Os, НЮ. 150" C_, NpO2(OH)2 (кор.). 
-O2 
6 Np — 22%, NpFs (фиол.) 227-5 NpFs Gen.) SES => we 
—— NpFs (роз.) Fa, 560--600"C, МрЕь (оранж.). 
7. Np 22°C _, мрс, (кор) —МР0 5 С, Npci0 (кор.), 
2NpCl, + H2 = 2МрСЬ + 2НС! (450° С). 
8. Мр $. 400° С NpSs (черн.) a“ Bak. Np3Ss (cep.) ne Bak, 
—— Np2Ss (cep.) —Np. 100" 5 NpS (черн.). 


9. 8Np + S5LICIO4g = 4Np20s (кор.) + SLICI (260—300° С). 
10. 5Мр + 28НМО: (разб.) + 6K MnO, = SNpQ2.(NOs)2 (роз.) + 6Mn(NO3)2 + 

+ 14Н2О + 6КМО:, 

Np + 2НМО: (разб.) + КВгО: = NpO2(NO3)2 + KBr + H20. 
11. 2Np + 14КОН (разб.) + 7К2$2О%(О)) [гор.] = 2NpO3(OH) (черн.) + 

+ 14К›5О. + 6Н2О (кат. Ag2O). 


692. Ри — ПЛУТОНИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, мягкий, радиоактивный (наиболее устой- 
чивый изотоп “Ри. Во влажном воздухе покрывается оксидной пленкой. 
Пассивируется в холодной воде, концентрированной серной кислоте, азотной 
кислоте. Не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Сильный восстанови- 
тель; реагирует с горячей водой, хлороводородной кислотой, разбавленной 
серной кислотой. Сильными окислителями переводится в оксокатионы. Кати- 
он Ри?" имеет сине-фиолетовую окраску, катион Ри“* ... желто-коричневую. 
Синтезирован бомбардировкой нейтронами урана в ядерном реакторе. Выде- 
лен в виде PuF3 и РиЁ.. Получение — восстановление кальцием или литием 
этих фторидов при нагревании. 


М; = 244,064; 4= 19,86; 1 = 640° С; tenn = 3350° С. 
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1. 2Pu + 6H20 (rop.) = 2Ри(ОН)з+ (гол.) + ЗН2", 

Pu + 2Н.О (гор.) + O2 = РщОН)л4 (зел.). 

2Pu + 6HCI (разб.) = 2РиСЬ + ЗН2". 

Ри + 2С1. = PuCl, (в конц. НС). 
2Pu + 3H2SO, (разб.) ——> Риз(3О4)з + ЗН?1. 


Ри + 4НМО; (pa36., гор.) + О; —+— Pu(NO;), + 2H20, 
Ри + 2НМО: (разб.) + Оз = PuO(NO3)2 + НО. 


6. Ри On сжигание , РиО) (желт.) Pu, 1500"C Pu203 (черн.) —> 
Os, H20, 90° С 
> 


wk Wh 


РиОз . nH204 (красн.). 
7. 2Pu + ЗН; = 2РиНз (черн.) [150—200° С], 
2Ри + М» = 2PuN (черн.) [1000° С]. 


8 Py "С, РЕ, (фиол.) Fr, 30—40 С, 


—— PuF, (желт.) Fr ore, РиЕь (бел.). 


9. 2Pu + ЗСЬ = 2PuCls (зел.) [450° С]. 


10, Ри 8:40 С, 400—500 С Ри$» (черн. —-+ С 


—> Pu28; (сер.) —_— PusS7 (cep.) a 


——>» Риз54 (cep.) Pu, 1600"C PuS (желт.). 


693. Am — АМЕРИЦИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, мягкий, радиоактивный. Реакционноспо- 
собный; реагирует с кислородом, во влажном воздухе покрывается оксидной 
пленкой. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, разбавленными 
кислотами. Сильными окислителями переводится в оксокатионы. Ион Am** в 
разбавленном растворе имеет розовую окраску, заметно гидролизуется. Синте- 
зирован (наиболее устойчивый изотоп Ат) бомбардировкой нейтронами 
плутония в ядерном реакторе. Выделен в виде АтЕз. Получение — восстанов- 
ление AmF3 барием при нагревании. 


М; = 243,061; 4=И,7; 1 = 1292° С; (ки = 2880° С. 


1. 2Am + 6Н2О (гор.) = 2Ат(ОН) + 3H. 
2. 2Ат + 6HCI (разб.) = 2AmCls + ЗН2", 
8Am + 30HNO; (разб.) = 8Am(NO3)3 + 3N207 + 15H20. 
3. Ат + HNO; + ЗНЕ = АтЕзу + NOT + 2H,0. 
4. 2Am + nH, = 2AmH, (50—60° С, n = 2,7 + 0,3). 
5. 


Am + O2 = АтО, (черн.) [сжигание на воздухе], 
2АтО) + H2 = Ат2О; (желт.) + НО (600° С). 
6. 2Am + ЗР) = 2AmF; (роз.) [до 200° С], 


Am + 22, = АтЕ. (оранж.) [выше 400° С]. 
7. Ат + 2Н2О + 2М№аСЮ = Ат(ОН)4+ (черн.) + 2NaCl (в конц. МаОН), 

Am + 2Н2О; (конц.) = Am(OH)4+ (в разб. МН» . H20). 
8. 2Am + 2HNO; + 4H20 + 5K2S20¢(O2) [хол.] = 2(AmO2)NO3 (желт.) + 

+ 5K280,4 + 5H2SO4. 
9. Am + 2HNO; + 303 = AmO.(NQ3) + 3021 + НО. 


694. Ст — КЮРИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, мягкий, радиоактивный. Реакционноак- 
тивный; реагирует с кислородом, во влажном воздухе покрывается оксидной 
пленкой. Восстановитель; реагирует с горячей водой, разбавленными кислота- 
ми. Ион Сп?* в растворе бесцветен, заметно гидролизуется. Синтезирован 
(иаиболее устойчивый изотоп “’Cm) бомбардировкой нейтронами плутония 
или америция в ядерном реакторе. Выделен в виде CmF3. Получение — восста- 
новление CmF; барием при нагревании. 


М, = 247,070; 4= 13,51; tan = 1345 С; (ии м 3200° С. 
1. 2Cm + 6Н2О (гор.) = 2Cm(OH)3¢ + ЗН2\. 
2. 2Cm + 6HCI (разб.) = 2СтСВ + ЗН2, 
Cm + 4HNO; (pa36.) = Cm(NO3)3 + NOT + 2H20. 


3. 2Cm + (2 + x)H2 = 2CmH2., (200—250° С). 
4. 4Cm + 302 = 2Cm20; (зел.) [сгорание Ha воздухе], 
3Cm + 20; = 3СтО, (черн.) [650° С]. 


5. Ст + НМО; + 3HF = СмЕз\ + МОТ + 2Н.2О. 
6. Ст + 4НМО: + 2К 25200») = Cm(NO3)4 + 2K2SO4 + 2Н}50.4. 


695. Bk — БЕРКЛИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, мягкий, радиоактивный. Реакционноспо- 
собный; реагирует с кислородом, во влажном воздухе покрывается оксидной 
пленкой. Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, разбавленными 
кислотами. Ион ВК?" в разбавленном растворе имеет зеленую окраску, заметно 
гидролизуется. Синтезирован (наиболее устойчивый изотоп ВК) бомбарди- 
ровкой а-частицами кюрия на ускорителе. Выделен в виде BKF3. Получение —- 
восстановление ВКЕз литием при нагревании. 
М, = 247,070; d= 14,8; (= 1050° С: tenn = 2630° С. 


1. 2Bk + 6H20 (rop.) = 2ВК(ОН)}з+ + ЗН2\. 
2. 2Bk + 6HCI (разб.) = 2ВКСЬ + ЗН.^. 
ВК + 4HNO; (разб.) = Bk(NO3)3 + МОТ + 2Н.О. 
3. ВК+О, = ВКО) (желт.) [сгорание на воздухе], 
2BkO2 + H2 = ВК.О: (зел.) + НО (600° С). 
4. ВК + HNO; + ЗНЕ = ВКЕз$ + МОТ + 2H,0. 
5. Bk + 4HNO; + 2МаВгО = Bk(NO3)4 + 2NaBr + 2H,0. 
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696. Cf — КАЛИФОРНИЙ 


Серебристо-белый металл; тяжелый, мягкий, радиоактивный. Реакционноспо- 
собный; реагирует с кислородом, на воздухе покрывается оксидной пленкой. 
Сильный восстановитель; реагирует с водой, разбавленными кислотами. Ион 
СВ* в растворе бесцветен, заметно гидролизуется. Синтезирован (наиболее 
устойчивый изотоп Cf) бомбардировкой кюрия нейтронами в ядерном реак- 
торе. Выделен в виде СЬОз. Получение — восстановление СЁ.Оз литием при 
нагревании. 


М, = 251,080; {кл = 900° С; Ши = 1227° С. 


1. 27+ 6НО = 2СКОН)з+ + ЗНА. 
2. 2Cf + 6HCI (pa36.) = 2СЕСЬ + ЗН2Т, 
Cf + 4HNO; (разб.) = Cf(NO3); + МОТ + 2H20. 
3. 4Cf + 30, = 2СЁЬОз (сжигание на воздухе), 
Cf + О) = СЮ) (300° С, р). 
4. СГ+ 4HBr (конц.) + Zn = CfBr2 (желт.) + ZnBr2 + 2Н21. 
5. СГ+ 4НМО; + 2K2S206(O2) = Cf(NO3)4 + 2K2SO, + 2Н2504. 


697. Es — ЭЙНШТЕЙНИЙ 


Радиоактивный металл, наиболее долгоживущий изотоп 225 (период полурас- 
пада 472 дня). Химический аналог Но. В растворе присутствует в виде иона 
Es**, который при действии атомного водорода восстанавливается до иона 
Е$*. Другие химические свойства не изучены. В микрограммовых количествах 
Es синтезируют при бомбардировке U, Cf или ВК ядрами дейтерия, гелия или 
азота на ускорителе. Выделен в форме фторида EsF3. Получение — высокотем- 
пературное восстановление EsF3 литием. 


М, = 252,083; tan = 860° С. 


698. Fm — ФЕРМИЙ 


Радиоактивный металл, наиболее долгоживущий изотоп 7Ет (период полу- 
распада 100,5 дня). Химический аналог Ег. В растворе присутствует в виде иона 
Ет?*, который восстанавливается до иона Fm”* при действии атомного водо- 
рода. Другие химические свойства не изучены. В микрограммовых количествах 
Fm синтезирован при бомбардировке Th, U или Ри ядрами Ме, О или С на 
ускорителе, а также при облучении Cf потоком нейтронов в ядерном реакторе. 


M, = 257,095. 


699. Md — МЕНДЕЛЕВИЙ 


Радноактивный металл, наиболее долгоживущий изотоп 2*Ма (период полу- 


распада 55 дней). Химический аналог Тт. В растворе прнсутствует в виде иона 
Md**, который при действии сильных восстановителей последовательно пере- 
ходит в ноны Md?* и Md”. Другие химические свойства не изучены. В мнкро- 
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количествах МА синтезирован бомбардировкой U или Ри ядрами Ne на уско- 
рителе. 


М. = 258,099. 


700. №№ — НОБЕЛИЙ 


Радиоактивный металл, наиболее долгоживущий изотоп “No (период полу- 
распада 58 мин). Химический аналог Yb, устойчивые степени окисления (+11) 
и (+11). Другие химические свойства не изучены. В микроколичествах No 
синтезирован при бомбардировке Ц, Ри или Ст ядрами Ne, С или О на 
ускорителе. В 1995 г. Комиссия ИЮПАК окончательно утвердила приведенные 
выше символ и название элемента 102. 


М, = 259,101. 
701. Lr — ЛОУРЕНСИЙ 


Радиоактивный металл, наиболее долгоживущий изотоп ‘1 г (период полурас- 
naga 3 мин). Химический аиалог Lu, характерная степень окисления (+11). 
Образует летучий хлорид LrCls. Другие химические свойства не изучены. В 
микроколичествах Lr синтезируют при бомбардировке Ц, Am, Cm, ВК или Cf 
ядрами В, С, О или М на ускорителе. В 1995 г. Комиссия ИЮПАК окончатель- 
но утвердила приведениые выше символ и название элемента 103. 


М, = 260,105. 
ЭЛЕМЕНТЫ ТУБ-ГРУППЫ 


ТИТАН 
702. Ti— ТИТАН 


Белый, пластичный (хрупкий — с примесями TiN, TiQ2, TiC), обладает высо- 
кой коррозионной стойкостью. В обычных условиях устойчив на воздухе (не 
тускнеет), при нагревании покрывается оксидно-нитридной пленкой. В виде 
тонкодисперсного порошка пирофорен. Пассивируется в воде, разбавленных 
серной и азотной кислотах. Не реагирует с разбавленными щелочами, гидра- 
том аммиака. Реагирует с водяным паром, хлороводородной и фтороводород- 
ной кислотами, концентрированной серной и азотной кислотами, концентри- 
рованными щелочами, галогенами, халькогенамн, фосфором, углеродом, 
кремнием. При умеренном нагревании энергично поглощает водород. Про- 
мышленно важен сплав с железом — ферротитан (18—45% Ti). Полученне см. 
703", 710", 71". 


М, = 47,88; 4=4,51; {= 1668° С; — tean = 3260° С. 
1. Ti+ 2H20 (пар) = ТЮ, + 2H2 (выше 800° С). 
2. 211+ 6HCI (конц, гор.) = 2TICl; + ЗН. 
3. 211+ 6H2SO, (конц., гор.) = ТЬ($О4) + 38027 + 6H20. 
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4. Т! (порошок) + 4НМО; (конц. гор.) = ТЮ(ОН)24 + 4МОХ + H20. 

5. 311+ 18НЕ (конц.) + 4HNO3 (конц., гор.) = ЗН2ПЕ$] + 4NOT + 8Н2О. 

6. Ti+ 6HF (конц. rop.) = НИЕ + 2Hot. 

7. Т! (порошок) + 2NaOH (конц.) + НО —+—> Ма ТЮ»2} + 2Н21 (кип., р). 


H, 400° С 
8 Ti E> Tin, 


—Н». 450-1000 °C 
9. 1+0; = ТЮ; (600—800° С). 
10. Ti + 28, = TiEs (E = F, 150° С; Е = Cl, выше 300° С). 
и. Ti — + ТЕ ТЕ, TiEs (100—600° С; Е = Br, I). 
12. Ti —2—> ТЕ, ТЕ, TiEs, TEs (400—600° С; Е = $, Se, Те). 
13. 2Ti + № = 27 (выше 800° С), 
Т!+Р (красн.) = TiP (950-—-1000° С). 
14. Ti + С (графит) = ТС (1800—2400° С), 
Ti + 2% = TiSiz (900—1350° С). 


703. ТЮ2 — ОКСИД THTAHA(IV) 


Белый, желтеет при нагревании, термически устойчивый. Существует в трех 
полиморфных модификациях: а-ромбическая (брукит), В-тетрагональная (ана- 
таз) и у-тетрагональная (рутил). Из раствора осаждается гидрат TiO2 -nH20. 
Растворяется в расплавах Маз[А1Е‹|, Na2B4O7 и PbF2. Химически стоек (особен- 
но прокаленный); не реагирует с водой, разбавленными кислотами, щелочами, 
гидратом аммиака. Разлагается горячей концентрированной серной кислотой, 
фтороводородной кислотой, горячими концентрированными щелочами. При 
высоких температурах реагирует с карбонатами и оксидами металлов. Восста- 
навливается водородом, монооксидом углерода, титаном. Получение см. 702", 
704', 706'. 
М; = 79,88; d=4,14(a), 3,90(В). 4,85(у); 


Hay) = 650°С; (By) = 915° С; т = 1870° С. 


1. 6TiO2 = 2ТЬО; + O2 (1800—2200° С, вак.). 

2. TiO2-nH,0 = TiO(OH); + @- 1)H20 (KOMH., вак., над силикагелем). 

3. TiO) + 6H20<—? ПКН.О)«ОН);]* + 20H; рПР* = 29,00. 

4. ТО) + 2H2S0.(96%) ——> Ti(SO.)2 + 2H20 (180-—-200° С). 

5. TiO + 6HF (конц.) = НЕ + 2H20. 

6. 2ТЮ) + H2 = ТЬО:з + H.O (1000° С, в присутствии TiCl,), 
ТО) + H2 = TiO + Но (1750° С). 

7. 2TiO2 + CO = ТЬО: + CO, (800° С). 

8 3TiO2 + Ti = 2ТЬО:з (фиол.) [900—1000° С], 
О) + Ti = 2TiO (желт.) [1400—1500° С]. 
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9. TiO) + 2C (коко + 2СЬ = TiCl + 2CO (600---800° С). 


10. TiO, —_ мл, M:TiOs, МТЮ. = (900—1000° С; М = Na, К), 
2 


TiO2 + МСО: = (MTi)O3 + CO, (800—1100° C; M = Mg, Ca, Sr, Ba), 

То») + MO = (TiM)O3 (1200- 1300° С, М = Pb, Mn, Fe, Со). 

||. 2ТЮ, + 7C (коко) + FexO3 = 2(Ti, Fe) + 7CO (1600—1700° С). 
ферротитан 


12. ТЮхю <2 ТЮ* + 0*. 
704. TiO(OH)2 — ДИГИДРОКСИД-ОКСИД ТИТАНА 


Белый, рентгеноаморфный, при прокаливании разлагается. Из холодного рас- 
твора осаждается гидрат TiO2.-nH.O, после высушивания образуется 
ТЮ(ОН)›. Свежеосажденный ТЮ) . ИН2О химически активен и легко пептизи- 
руется. При продолжительном кипячении водной суспензии образуется 
TiO(OH)2 вследствие оляции (образование мостиковых связей [Tim(OH)—Ti]) 
и оксоляции (образование связей [Ti- -O---Ti]), это «старение» осадка снижает 
химическую активность. Не реагирует с водой, шелочами, гидратом аммиака. 
Реагирует с концентрированными кислотами, пероксидом водорода (качест- 
венное обнаружение). Получение см. 706”, 710" 


М. = 97,89. 
TiO(OH), = TiO, + НО (600—700° С). 
TiO(OH)2 + Н;50. (конц.) = Т($04)04 + 2Н2О (кип., Bak.). 
ТЮ(ОН), + 2МаОН(40%-й) —? Ма. Оз? +2НО (почти не идет). 


TiO(OH)2 + 2НМО; (конц.) = ТИМОз) (ОН) a) + Н2О. 

ТЮ(ОН); + H202 + (n - 2)H20 = TiO(O2-) - nH2OV (желт.) [I <n 2,4]. 
TiO(OH)2 + H202 (конц.) + 2НМО: (pa36.) + Н2О = 

= [Ti(H20)4(O3-)](NOs)2 (желт.), 

TiO(OH)2 + 4KOH (разб.) + 4H2O2 (конц.) = Ka[Ti(O3-)s] (красн.) + 7H20. 


Aw kwWwN > 


705. Ti(SO4)3 — СУЛЬФАТ ТИТАНА(Ш) 


Зеленый, при прокаливании разлагается. Очень плохо растворяется‘в воде, 
концентрированной серной кислоте (кристаллизуется безводный продукт). 
Переводится в раствор действием разбавленной серной кислоты, при охлажде- 
нии раствора кристаллизуется фиолетовый сольват 3Ti2(SO4)3 - Н25Оа - 25H20. 
Мало реагирует со щелочами. Проявляет окислительно-восстановительные 
свойства. Получение см. 702’, 706°”. 

М, = 383,95. 


1. ТЬЗО4) = 2ТЮ, + 250: + SO, (500---600° С). 
2. 3Ti(SO,)3 Н2ЗОл - 25Н.О (суспензия) = 3Т15($04)34 + Н›$О, + 25H20 
(190° С, в конц. Н?ЗО.). 
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ТЬ(О4) (суспензия) = 2Т1($04)04 + $0;^ (выше 220° С, в кони. Н2$О.). 
Tix(SO.)3 (pa36.) + 12Н.0 = ATi(H20)6]** (фиол.) + 3$02- (в разб. Н2ЗО.). 
Тб Ох» + МаОН (разб.)—? 2ТКОН)з$ (фиол.) + 3Na2SO.. 
ТьО4)з + 2H°(Zn, разб. Н;304) — > 2TiSO«p)? + H2SO«. 
27,04) + O2 + 6Н2О —+—» 41150ХОН), + 2H2SO« 

(в разб. Н2ЗО4, кат. Pt), 
5Tix(SO«)3 + ЮН2О + 2КМпоО. = 10715 04(ОН)› + 2Мп$ Ол + K2SO4 + 
+ 2H,SO, (в разб. H2SO,). 
8. Tix(SO4)3 + M2SOx (насыщ.) + 24Н2О = 2{MTi(SO.)2 - 12Н20} $ (красн.) 
[0° С, в разб. H2SO4, М = Rb, Cs]. 


чбирь 


706. THSO.)O — ОКСИД-СУЛЬФАТ ТИТАНА 


Белый, при нагревании плавится и разлагается. Хорошо (но медленно) раство- 
ряется в холодной подкисленной воде с образованием прозрачного раствора. 
Плохо растворяется в концентрнрованной серной кислоте. Кристаллогидрат 
Ti(SO,)O . 2Н2О имеет строение TiSO,(OH)2 - Н2О. Разлагается горячей водой, 
щелочами, гидратом аммиака, растворами карбонатов и сульфидов щелочных 
металлов. Восстанавливается железом и цинком в кислотной среде. Получение 
см. 7047, 705°, 7113. 


= 159,94; ta = 580° С (разл.); К, = 7418. 


1. Ti(SO,)O = TiO + $03 (выше 580° С). 
2. ТО4О - 2H,0L 3 Ti(SO.)O (насьщ.) + 2H2O (в 70%-й H2SOx,). 
3. 116040 + Н2О (влага воздуха) = ЗО«(ОН).. 
4. Ti(SO.)O (разб.) + 5Н2О (хол.) = [Ti(H2O)4(OH),]"* + $02 (в разб. H2SO,). 
5. 11040 + 2H20 (rop.) = TiO(OH)2+ + H2SO.. 
6. Ti(SO,)O + 2NaOH (разб.) = TiO(OH)24 + NaSO,, 
Ti(SO.)O + 2(NH3 . HO) {конц.] = TiO(OH)2) + (NH4)2S0.. 
7. Ti(SO4)O + NazCO3 (конц.) + H2O (rop.) = TiO(OH)24 + CO2T + Na2SO.. 
8. 2Ti(SO.)O + H2SO« (разб.) + 2H® (Fe, Zn) = Tix(SO.)s + 2H20. 
9. 4Ti(SO,)O + 2H2SOx (разб.) РИ, 2Ti(SOx)3 (катод) + O2t (анод) + 
+ 2H,0. 


707. ТЕ. — ФТОРИД THTAHA(IV) 


Белый, возгоняется при слабом нагревании. Энергично реагирует с водой, 
щелочами. Восстанавливается цинком. Образует фторокомплексы. Получение 
см. 70210 


М, = 123,87; 4=2,798; тя 400°C ();. тов = 285,59 С. 


1. TiF, + ЗН (rop.) = ТОН) + 4НЕ. 
2. TiF, + НО (nap) = ТКОЕ, + 2HF (100—120° С). 
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TiF, + 4NaOH (разб.) = ТЮФН)»% + 4NaF + Н2О. 
4. ТЕ4 + 2НЕ (конц.) = H2[TiFs], 


НИЕ (pa36.) + 2H20<—? Н2ПКОН)»Е4 + 2НЕ. 
5. TiF4 + 2МЕ (конц.) = МХГЕ 4 (бел.) (М = Ма*, K*, Rb‘, Сз*, ТЕ,МН\). 
6. ТЕ. + Zn + 6MF = 2M3{TiFe]¥ + ZnF2 (в конц. НЕ; М = Na, К). 


708. TiCh — ХЛОРИД THTAHA(H) 


Черный, термически неустойчивый, чрезвычайно чувствителен к влаге н O2 
воздуха. Плохо растворяется в воде на холоду, реагирует с водой уже при 
комнатной температуре. Разлагается кислотами, щелочами. Сильный восста- 
новитель. Получение см. 709'*, 710°. 

М, = 118,79; 4= 3,13; т = 1035° С (р). 


1. 21СЬ = TiCl, + Ti (выше 475° С, вак.). 


2. TiCle) + 6H20<— [Ti(H20).]** +2СГ (0° C), 
2TiCl, + 12H,O —+—> 2[Ti(H2.0)s(OH)|Ch + Hot (KOMH.). 

3. 2TiCl + 2HCI (pa36.) = 2TICl; + Hof. 

4. TiCl, + 2NaOH (конц.) = Ti(OH)24 + 2NaCl (0° С, в атмосфере H:), 
2Ti(OH): (суспензия) + О? (воздух) т > УПО(ОНу (комн.). 

5. TiCh + O2 = TiO2 + Cl (комн.). 

6. TiCl, + 2Na(CsHs) = [Ti(CsHs)2] Gen.) + 2МаСс\, (кип. в бензоле). 


709. СВ — ХЛОРИД ТИТАНА(Ш) 


Темно-фиолетовый, при умеренном нагревании сублимируется, при сильном 
нагревании разлагается. Хорошо (но медленно) растворяется в воде (гидролиз 
по катиону), меньше — в концентрированной хлороводородной кислоте. Свет- 
ло-фиолетовый кристаллогидрат TiCl;-6H2O является аквакомплексом 
ПКНО) СЬ, имеет неустойчивый зеленый изомер [Т(Н2О)СЫСТ. 2H20. Раз- 
лагается щелочами. Сильный восстановитель; окисляется кислородом, диокси- 
дом серы. Очень слабый окислитель; восстанавливается атомным водородом, 
титаном при высокой температуре. Вступает в реакции комплексообразования. 
Получение см. 702°, 708°, 7107“. 
М, = 154,24; @= 2,64; т = 730° C (р). 

1. 276В = TiCl, + TiCh, (440—700° С). 
2. СВ. 6Н20$ <> TICl; (насыш.) + 6Н2О (0° С, в конц. HCI). 
3. TiCl; (pa36). + 6H2O = [Ti(H20).]** + ЗСГ, 

[Ti(H20)6]* + НО [Ti(H20)s(OH)]* + H30*; pK, = 2,25. 
4. TiCl + 3NaOH (разб.) = ТКОН)з+ + 3NaCl (в атмосфере М›), 

2Ti(OH)s (суспензия) + О› —"> 2TiO(OH)2+ + Н2О.. 
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5. 4TiCl; + 4HCI (конц.) + O2 + 6H20 = 4[ТКН20)›СЫ] (kar. Pt), 
STiCl; + 8HCI (конц.) + KMnO, + 6H20 = S[Ti(H20)2Ck] + КС! + MnCl. 

6. 4TiCls + 4HCI (конц.) + SO2 + 6H20 = 4[Ti(H20)2Cl] + $$, 
2TiCl; + (NH3OH)CI + 2HCI (конц.) + 4Н2О = 2[Ti(H20)2Cl,] + МН4С1. 


7. TiCl; + 6H,0 + H°(Zn, разб. НС) —+—> ИНО) СЬ + HCL 

8 2TiCls + Ti = 3TiCl, (800—900° С). 
9. TiCl; (конц.) + 2KCI (конц.) + Н2О = К[ТКН?О)СВ. 

10. ТСЬ + 6КХ = K3[TiXe] + 3KCN (в ацетонитриле; Х = CN’, NCS). 


синие 


710. TiCl; — ХЛОРИД THTAHA(IV) 


Бесцветная низкокипящая жидкость. Разлагается BO влажном воздухе 
(«дымит»). Хорошо смешивается с тетрахлоридом углерода, концентрирован- 
ной хлороводородной кислотой, жидкими SiCl4 и GeCl,. Весьма реакционно- 
способный; реагирует с водой, щелочами, гидратом аммиака, типичными 
восстановителями. Вступает в реакции обмена и комплексообразования. Полу- 
чение см. am 703”, 709". 


= 189,69; d= 1,726. to =-24,1°C; — tean = +136,4° С. 
1. TiCl, + 2H2O (хол.) = TiCl(OH)2 + 2HCI, 


TiCl(OH)2 + НО = TiO(OH),\ + 2HCIT (кип.). 
2. TiCl, + 2H2O (пар) = ТО, + 4HCI (900—950° С). 
3. TiCl, + 2H20 = [Ti(H20).Chi] (в конц. HCI), 


[Ti(H20),CL (pa36.) + 2Н.0— [TICL(OH),|* + 2Н3О*. 
4. TiClacxy + 2HClyn H[TiCI.]. 


5. TiCl, + 4NaOH (pa36.) = ТЮ(ОН);} + 4NaCl + Н2О, 
TiCl + 4(NH3 - Н2О) [konu,] = TiO(OH),) + 4NHACI + H20. 


6. TiCl, + О. = TiO, + 2СЬ (1000—1 200° С). 
7. СЫ + Ho = ЮВ + 2HCI (500° C). 
8. 3TiCl, + Ti = 4TiCh (500° C), 
TiCl, + Ti = 2TiCl, (800—900° C). 
9. TiCl, + H°(Zn, конц. НС = ПСВ + HCI. 
10. TiCls + 4HI = Tila + 4HCI (250° C). 
It. TiCl, + 2Mg = 2MgCh + Ti (800—850° С, в атмосфере Аг), 
TiCl, + 4NaH = 4NaCl + Ti + 2H2 (400—500° C). 
12. TiCl, + 2MCI = МИС] (300—350° C, p, M = K*, Rb*, Cs*, NH). 
13. TiCla + 6K NCS = K2[Ti(NCS)] + 4KCN (в ацетонитриле). 
14. 2TiCl, SP", УС, (катод) + СЬ\ (анод) [в конц. HCI). 


711. Til, — ИОДИД THTAHA(IV) 
Красно-коричневый, низкоплавкий, легкокипящий. При сильном нагревании 


356 


разлагается. Гидролизуется водой, реагирует с кониентрированной ce ной 
кислотой, щелочами. Образует иодокомплексы. Получение см. 702°, 710. 


М, = 555,50; а= 4,40; 9 tan = 155°C: `1иь = 379,5° С. 


1. Tila= Ti+ 2h (550—1 100° С). 
2. Tila + ЗН = TiO(OH),+ + 4HI (кип.). 
3. ЗТИа + 5Н25 04 (конц.) = 3Т($0.)0% + 615} + 2S) + 5Н2О 

(примеси HS, 502). 
4. Til, + 4NaOH (разб). = ПЮ(ОН)2 + 4Nal + Н2О. 
5. Til, + 2K1 = K2[Tile] (xpacu.) [200° С]. 


ЦИРКОНИЙ 


712. Zr — ЦИРКОНИЙ 


Белый, довольно пластичный (хрупкий в присутствии примесей ZrO, ZrN, 
ZrC, ZrH2), тугоплавкий, высококипящий. На воздухе He тускнеет. В виде 
тонкодисперсного порошка пирофорен. Устойчив к коррозии в химически 
агрессивных средах. Не реагирует с водой, хлороводородной кислотой, щело- 
чами (даже в расплаве), гидратом аммиака. Простых аквакатионов не образу- 
ет. Переводится в раствор действием концентрированной серной кислоты, 
фтороводородной кислоты, «царской водки». Реагирует с кислородом, галоге- 
нами, серой, азотом при нагревании. Слабый восстановитель. Поглощает 
заметные количества Hz и O2. Промышленно важен сплав с железом — ферро- 
цирконий (40% Zr). Получение см. 7137, 717°, 719'. 


М; = 91,224; 4=6,50; ton = 1855° С; {кип = 4340° С. 
1. Zr + 2H20 (пар) = ZrO, + 2H2 (выше 300° С, примесь 7гН)). 
2. Zr + 4H2SO« (конц.) —+—> Н;[7г($04)20] + 25021 + 3H20. 
3. Zr + 4HF (конц.) + Н2О = H2[ZrOF,] + 2Н2\. 
4. 3Zr + 6HCI (конц.) + 4HNO3 (конц.) = [ZryCl(OH))Cls + 4МОТ + 2H20. 


5. +Н» ss ZrH:2 (cep., точнее ZrH2_x) (0,1<x<0,7]. 
выше 400° С 

6. + оО) = ZrO, (200-—700° С). 
7. Zr (порошок) + 2Е) = ZrE, (200—400° С; E = F, Ch. 
8. Zr (порошок) + 2Br2 = ZrBr4 (бел.) [380° С]. 
9. Zr + 21, = 7/14 (300—500° С, р). 
10. Zr 5.600650" 5, Zr83 (оранж) Sy ZrS2 (кор.). 

И. 2Zr + № = 2ZrN (желт.) 5 [700 .800° С]. 


713. ZrO. — ОКСИД ЦИРКОНИЯСЧУ) 


Бадделеит. Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с водой. 
Из раствора осаждается в виде желтого гидрата ZrO? - nH2O. Химически стой- 
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кий (особенно в прокаленном виде); ие реагирует с хлороводородной и азотной 
кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Разлагается концеитрированной 
серной кислотой, переводится в раствор концентрированной фтороводород- 
ной кислотой. При высокой температуре галогенируется, реагирует с гидрок- 
сидами типичных металлов. Восстанавливается углеродом. Получение см. 
71218, 714), 715', 718574. 


М, = 123,22; 4= 5,89; т = 2700° С; [ил = 4300° С. 


ZrO, - nH,O = ZrO(OH): + (n - ИНО (140° С). 
ZrO.) + 2H20¢<— Zr'Y + 40H": рПР” = 63,86. 


ZrO + 2H2SO«(60%) ——> Zr(SOx)rd +°'2H20. 

ZrO, + 4НЕ (конц.) = H2{ZrOF,] + НО. 

ZrO, + С (графит) + 2Е, = ZrE, + СО} (500—700° С; Е = Cl, Br). 

ZrO, + 2MOH = M2ZrO; + H20. (1000—1100? С; М = Na, К). 

ZrO, + 2С (кокс) + Fe = (Zr, Ее) + 2CO (1400—1600° С). 
ферроцир- 


коний 


наи WY NY > 


714. ZrO(OH)2 — ДИГИДРОКСИД-ОКСИД_ ЦИРКОНИЯ 


Белый, рентгеноаморфный, термически неустойчивый. Не растворяется в воде. 
Из раствора осаждается в виде ‘желтого гидрата ZrO2-H20, который при 
слабом нагревании переходит в 7гО(ОН);. При стоянии под раствором теряет 
химическую активность («стареет»), в особых условиях пептизируется щелоча- 
ми. Разлагается кислотами. Получение см. 713', 7174, 71887. 


М, = 141,24; d= 3,25. 


ZrO(OH)2 = ZrO: + НО (300—600° С). 
ZrO(OH) xx) + Н2О=—> 7г\ + 40H: рПР? = 30,98. 
ZrO(OH): + 2HCI (pa36.) = ZrCl,O) + 2H20. 


ZrO(OH),2 + 2H2S04(60%-a) = 71($04)24 + 3H20. 
ZrO(OH)2 + 2НМО: (разб.) = Zr(NO3)20@) + 2H20. 


ZrO(OH): + NaOH (30%-ii) + 4Н.О— Na[Zr(H20)3(OH)s], 
ZrO(OH): + 2NaOH(40%-ii) + HO => Na{Zr(OH)el. 


Sw wWn 


715. 715104 — ОРТОСИЛИКАТ LMPKOHHA(IV) 


Циркон. Белый, при прокаливании разлагается. По-видимому, является двой- 
ным оксидом (ZrSi)O,. Не растворяется в воде. Химически стойкий, не разла- 
гается сильными кислотами, частично разлагается в концентрнрованной фто- 
роводородной кислоте, щелочах. При высокой температуре реагирует с гидр- 
оксидами и оксидами типичных металлов. Получение см. 718. 


М, = 183,31; d= 4,169. 
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1. 2130. = 71О) + SiOz (1540—1900° С). 
2. 4Z1SiOag + 24Н0—> [Zra(H20)16(OH)s]** +4Н $1077; рПР* = 29,08. 
3. ZrSiO4 + 1ОНЕ (конц.) ——> H{ZrOF,] + НЭ + 3H20. 
4. ZrSiO, + SNaOH (конц.) + ЗН2Ос—> Na[Zr(H20)3(OH)s] + Na«SiO.g 

(400° C, р). 
5. ZrSiO4 + 4МаОН = Na2ZrO; + Na2SiO; + 2H,0 (580—-650° С). 
6. ZrSiO, + 2CaO = (CaZr)O3 + CaSiO; (выше 1 100° С). 
7. ZrSiOg + 4С (кокс) + 4СЬ = ZrCh, + SiCl, + 4CO (850—1000° С). 


716. ZrF4-— ФТОРИД LIMPKOHHA(IV) 


Белый, при сильном нагревании возгоняется. Плохо растворяется в холодной 
воде. Кристаллогидрат ZrF4- ЗН2О имеет строение [Zr2(H20)sFe]F2. Разлагает- 
ся горячей водой, концентрированной серной кислотой. Образует фтороком- 
плексы. Получение см. 712 


М, = 167,22; d=4,6; — teyen > 600° С; 
tan = 910°С (р); № = 1,529, 1,39, 


1. ZrF,-3H,O = ZrF, + ЗНО (80— 100° С, вак.). 
2. 2ZrF,4 (разб.) + 8Н2О = [Zr.(H20)2(OH)«Fe]’ + 2H30* +2НЕ (комн.), 
ZrF, + ЗН2О = ZrOF; - 2Н.О4 + 2HF (выше 50° С). 
3. ZrF4 + 2H2SO, (конц., гор.) + Н2О = H{Zr(SO.)20] + 4НЕТ. 
4. ZrF, +Н2О = H2[ZrOF,] (в конц. НЕ). 
5. ZrF, + ЗМЕ (конц.) = МУ7гЕ] (M= Na*,NHj}), 
о 100-600 °С 
(NH)s{ZrF;] 2° (мно 2°°5  мнАРгЕЯ es ZrF.. 
-NHsF -NH,F “NH. “HE 


717. ZrCl4 — ХЛОРИД ЦИРКОНИЯЦУ) 


Белый, весьма летучий, плавится только под избыточным давлением. Разлага- 
ется водой, кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с кислородом. 
Восстанавливается типичными металлами, цирконием. Вступает в реакции 
комплексообразования. Получение см. 712’, 713°, 7157, 718'. 


М, = 233,04; 4=2,80; tan = 437--438° С (р); суб = 331° С. 


1. Си» ZrCls, ZrCh, ZrCt | (выше 1700° С). 
2 


2. ZrCla (pa36.) + Н2О (хол.) = ZrClO + 2HCL. 
3. 3ZrCl4 + 6Н2О = [Zr3Cls(OH)s|Cls + 6HEI (в конц. HCI). 
4. ZrCl, + 4МаОН (pa36.) = 7гО(ОН)з$ + 4МаС! + НО, 

ZrCla + 4(NH3 - Н2О) [конц.] = ZrO(OH)2) + 4МНаС! + H20. 
5. ZrCl4 + Оз = ZrO2 + 2СЬ (600° С). 
6. ZrCla + 4Ма = Zr + 4NaCl (500° С, вак.), 
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ZrCl, + 2Mg = Zr + 2М#СЬ (700° С). 


7. 3ZrCl, + Zr = 4ZrCl; (зел.) [460—500° С, р], 
ZrCl, Ze, 7тСЬ (черн.) 21, 625800" C С (черн.). 

8. ZrCl, + CLO = 7гСЬО$ + 2Ch (KOMH., в жидк. CCl). 

9. ZrCla + 2KCI = КС] (500° C, p). 


10. 2ZrClagog— 7ГСВ + [ZrCls[ => ZrCi3* + (ZrCie]. 


718. ZrCl,O — ОКСИД-ДИХЛОРИД ЦИРКОНИЯ 


Белый, при плавлении разлагается. Хорошо растворяется в холодной воде, 
значительно меньше — в концентрированной хлороводородной кислоте. 
Кристаллогидрат ZrClzO . 8Н2О имеет строение [Zr4(H20)16(OH)s]Cls - 12H20. 
Реагирует с горячей водой и водяным паром, кислотами, щелочами, гидратом 
аммиака. Вступает в реакции обмена. Получение см. 7143, 7172”. 

M, = 178,13; d= 1,91 (кр.); 


tan = 115° С (разл.); К, = 51,809, 8569. 


1. 2ZrChO = 7гСЬ + 2то, (выше 250° С). 
2. ZrChO - 8H20 = ZrCl,O + 8Н2О (115—150° С), 
ZrCl,0 - 8H20 = ZrO, + 2НС! + 7Н2О (выше 300° С). 


3. 4ZrClhO (pa36.) + 20H20 (хол.) = [Zra(H2O):6(OH)s]** + 8СГ, 

2ZrCl,0 + 6H20 (гор.) = 7г2СЬО: - 5Н20$ + 2HCI. 
4. ZrClO.+ H20 (пар) = ZrO. + 2HCI (выше 300° С). 
5. 3ZrChO + 3H20 = [7 СБОНуСЬ (в конц. НС}. 
6. ZrChO + 2МаОН (pa36.) = ZrO(OH) + 2NaCl, 

ZrChO + 2(NH3 - H20) [конц.] = ZrO(OH)2) + 2NH.CL. 
7. ZrChO + NagS + 2H,0 = ZrQ(OH)2¥ + H2ST + 2NaCl, 

ZrChO + Na;CO; + H2O = ZrO(OH)2) + СО + 2NaCl. 
8. ZrClO + Na SiO, + 2HCI (разб.) = ZrSiOu + 4МаС! + H20. 


719. 71. — ИОДИД UMPKOHHA(EV) 


Желто-оранжевый, при умеренном нагревании летучий, при прокаливании 
разлагается. Гидролизуется водой, реагирует с кислотами, шелочами, аммиа- 
ком при высокой температуре. Получение см. 712”. 


М, = 598,84: d=4,76; tan = 500°С (р); (суб = 418° С. 


Zrl, = Zr + 21, (1300—1400° С). 
Zrl, + Н2О = 71.0} + 21. 

7114 + 4Н25О. (конц.) = Ha[Zr(SO4)20] + 2154 + 250) + ЗН2О. 

Zrl, + 4МаОН (разб.) = 7гО(ОН)5 + 4Nal + НО. 

2714 + 2NH3 = 2ZrN + ЗН) + 41, (1000° С). 


илфьвь- 


$ 


ГАФНИЙ. РЕЗЕРФОРДИЙ 


720. Hf — ГАФНИЙ 


Белый, достаточно тяжелый, более твердый, чем цирконий; тугоплавкий, вы- 
сококипящий. На воздухе не тускнест. В виде тонкодисперсного порошка 
пирофорен. Устойчив к коррозии в химически агрессивных средах. Не реаги- 
рует с водой, хлороводородной кислотой, шелочами (даже в расплаве), гидра- 
том аммиака. Переволится в раствор концентрированными серной и фторово- 
дородной кислотами, «царской водкой». Окисляется кислородом при высокой 
температуре (меллеинее, чем цирконий), реагирует с галогенами, серой, азотом. 
Получение см. 724°, 726'. 


М, = 178,49; 4= 13,29; tan = 2230° С: {ил = 4620° С 

Г. Hf + 2H20 (nap) = НЮ, +2Н, (300° С, примесь НЁЕН)). 
2. НГ+4Н,5О, (конц.) = H2f{Hf(SO,4)20] + 2$021 + 3H20. 
3. 3Hf + 6HCI (конц.) + 4НМО: (конц.) = [НЫСЫОНСЬ + 4МОТ + 2Н20. 
4. Hf + 4HF (конц.) + Н2О = Н;НГОЕ4 + 2H2T. 

100--350° С 
5. Hf +H, = НЕ, (cep.). 

выше 400° С 
6. Hf+0O,= НЮ, (700°С). 
7. НГ (порошок) + 2E, = НЕЕ. (200 . 400° С; E=F, Cl). 
8. Hf + 2Br2 = HfBr, (бел.) [320—350° С]. 
9. Hf + 21, = НЙ. (300—500° С, р). 
10. Hf 5.600 950°C, НБУ, (оранж.) _ НБ (кор.). 
И. 2НЕ+ М, = 2HEN (кор.) [700 ---800° С]. 


721. НО) — ОКСИД ГАФНИЯЦУ) 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует с водой. Из раство- 
ра осаждается желтый гидрат НЮ». НО, при нагревании переходит в 
HfO(OH)2. Химически стойкий, особенно в прокаленном виде. Не рсагирует с 
хлороводородной и азотной кислотами, щелочами в растворе, гидратом ам- 
миака. Разлагается концентрированной серной кислотой, переводится в рас- 
твор действием концентрированной фтороводоролной кислоты. При высокой 
температуре галогенируется. реагирует с гидроксидами типичиых металлов. 
Восстанавливается углеродом. Получение см. 720'°, 722", 724°, 725124. 


М, = 210,49; 4=9.68: tin = 2790° С; than ¥ 5400° С. 


1. НЮ» -лН = HfQ(OH) + (7 - НО (140—200° С). 
2. HOw) + 2Н2О > Hf’ + 40H”: рПР? = 63,94. 
3. НЮ») + 2Н2$04(60%-я) — > Hf(SO,)2v + 2H20. 
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4. НО) + 4HF (конц.) = HHfOF,] + H20. 


5. НЮ; + С (рафит) + 2E) = НИЕ. + CO, (выше 500° С; Е = Cl, Br), 
НЮ) + 4HF = НЕЕ. + 2H,0 ; (500—550° С). 
6. НЮ» + 2MOH = M>HfO; + НО (1000—1100° С; М = Na, К). 


722. HfO(OH)2 — ДИГИДРОКСИД-ОКСИД ГАФНИЯ 

Белый, рентгеноаморфный, термически неустойчивый. Не растворяется в воде. 
Из раствора осаждается желтый гидрат НЮ» . nH20, при нагревании переходит 
в HfO(OH)). При стоянии под раствором теряет химическую активность («ста- 


реет»), в особых условиях пептизируется щелочами. Разлагается кислотами. 
Получение см. 721 1, 724* 72587, 726°. 


М, = 228,50. 

HfO(OH) = НЮ, + Н2О (600—1000° С). 
НЮОН) + HOG НУ + 40H; рПР? = 28,90. 

HfO(OH)2 + 2HCI (разб.) = HfC12O@) + 2H20. 


HfO(OH): + 2Н:50. (60%-я) = Hf(SOa)od + 3H20, 
НЮ(ОН)› + 2НМО: (разб.) = Hf(NO3)20@ + 2H20. 


5. НЮ(ОН)» + NaOH (30%-й) + 4Н.0—> Na[Hf(H20),(OH)s), 
НЮ(ОН), + 2МаОН (40%-й) + Н2О-—> Na,[Hf(OH)s. 


Fen > 


723. НЕ. — ФТОРИД TA®HHACV) 


Белый, при нагревании возгоняется. Не растворяется в холодной воде. Крис- 
таллогидрат НРК - ЗН2О имеет строение [НЕ(Н.О) ЕЕ». Разлагается горячей 
водой, концентрированной серной кислотой. Образует фторокомплексы. По- 
лучение см. 720’, 721°, 724°. 
М; = 254,48; d=7,13; ° teyen > 970° С; 
{ал = 1020° С (ф);  рПР”= 24,52. 


1. НЕ - ЗН = НЕ. + 3H20 (80—100° С, вак.). 
2. НЕЕ. + ЗНО = HfOF, - 2H.OV + 2HF (выше 70° С). 
3. НЕЕ. + 2Н®О: (конц., гор.) + Н2О = H2[Hf(SO.)20] + 4НЕТ. 
4. HfF, + НО = НУНЮЕ4 (в конц. НЕ). 
5. HfF4 + ЗМЕ (конц.) = МУНГЕЛ (М = Ма’ МН»), 
240° с 350 °C 500-600 ы С 
(NH,)3[HfF7] ———> (МННЕ] —> МНН] —— > НЕ. 
МНР -NH,F -NH,, -HF 
4 > 
6. НЕЕ. + 4LiF = LiQHfFs] (900° C), 
HfF, + 2MF = МУН! (700—900° С; M = K, Rb, Cs). 


724. HICls — ХЛОРИД TADHHAIV) 


Белый, весьма летучий, плавится под избыточным давлением. Чувствителен к 
влаге воздуха («дымит»). Разлагается водой, кислотами, щелочами, гидратом 
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аммиака. Реагирует с кислородом. Восстанавливается типичными металлами, 
гафнием. Образует хлорокомплексы. Получение см. 720°, 721°, 725°. 


М, = 320,30; {= 435°C (р); кв = 315° С. 


1. НЕСЬ = HfCh, НЕСЬ, НЕС (выше 1700° С). 
2. НЫ (разб.) + Н2О (хол.) = HfChO@) + 2HCIL 
3. 3HfCI, + 6H20 = [Hf3Cls(OH)s|Cls + 6HCI (в конц. НС). 
4. HfCl4 + 4NaOH (pa36.) = НЮ(ОН)›4 + 4NaCl + НО, 
HfCl, + 4(NH3 . НО) [конц.] = HfO(OH)2d + 4NH,CI + H20. 
5. HfCl4 + O2 = НЮ) + 2Ch (500° C). 
6. HfCl, + 4Na = Hf + 4NaCl (450—500° С, вак.), 
HfCl, + 2Mg = Hf + 2MgCl, (650—700° С). 
7. 3HfCl, + Hf = 3H£CI; (зел.) [500° С, pl. 
НЕ 350°C Hf, 625-800 °C 


8. HfCly ———-— > НЮЬ (черн.). ——————> НЁС! (черн.). 
9. НЕСЁ + 4H Foy = НЕЕ. + 4НС. 


10. НЕСЫ + 4№20;5 = НИМО;з)44 + 4(NO2)Cl (комн., в жидк. CCl). 
И. НЮ&Ы + ClO = HfCLOL + 2СЬ (комн., в жидк. ССЫ). 
12. HCI, + 2KCI = KJHFCI] (500° С, р). 


13. ЗНС А НЕСВ + [НС -—> НИС + [HECK]. 


725. НИСЬО — ОКСИД-ДИХЛОРИД ГАФНИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, хуже — в 
концентрированной хлороводородной кислоте. Кристаллогидрат HfCl,0- 
- 8Н2О имеет строение [Н4(Н2О) «(ОН СЬ - 12H20. Реагирует с горячей водой 
и mona паром, кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 


М, = 265,40. 


1. 2HfChO= HfCl, + НЮ, (выше 300° С). 
2, НЕСЬО - 8НО = НЕБО + 8H,0 (выше 65° С). 
3. 4НЕСЬО (pa36.) + 20H20 (хол.) = [Hfa(H20)i6(OH)s]"* + 8СГ, 

2HfChO + 6H20 (rop.) = НЬСЬО; - 5Н2О4 + 2HCI. 
4. НЕСЬО + НОО (пар) = НЮ, + 2HCI (выше 300° С). 
5. ЗН:ЮЬО + 3H20 = [НЬСЬОНАСЬ (в конц. НС). 
6. HfChO + 2NaOH (разб.) = НЮ(ОН)}›\ + 2NaCl, 

НЕСЬО + 2(NH3 - НО) (конц.) = НО(ОН)з+ + 2МН.А. 
7. HfChO + Маз5 + 2Н2О = HfO(OH),\ + H2St + 2NaCl, 

НЕСЬО + Ма2СОз + Н2О = HfO(OH)2+ + CO2t + 2NaCl. 


726. НЯ, — ИОДИД ГАФНИЯСЦУ) 


Желто-оранжевый (крупные кристаллы — коричневые), при нагревании летуч, 

при прокаливании разлагается. Гидролизуется водой, реагирует с кислотами, 
> 9 

щелочами, аммиаком при высокой температуре. Получение cm. 720°. 


М, = 686,11; @= 5,60; tna = 449—455° С (р); суб = 392°C. 


НП. = Hf + 21, (1100° C). 
НЙ. + НО = НЯ} + 2HI. 

НЙ. + 4H2SOq (конц.) = H[Hf(SO.4).0] + 2151 + 28027 + ЗН2О. 

НП. + 4МаОН (pa36.) = НЮ(ОН)24 + 4Nal + НО. 

2Hfl4 + 2NH3 = 2HEN + ЗН) + 41, (900—1000° С). 


WP eno 


727. Rf — РЕЗЕРФОРДИЙ 


Металл. Радиоактивен, наиболее долгоживущий изотоп 28'ВГ (период полурас- 
пада 65 с). Химический аналог Hf; устойчивая степень окисления (+[У). Реаги- 
рует с хлором при 300—350° С с образованием ВИСЦ. Летучесть RIClan НЕС 
одинакова. Проявляет, как и Hf, высокую способность к образованию в 
растворе анионных комплсксов. Другие химические свойства не изучены. В 
микроколичествах Rf синтезирован при бомбардировке Pu, Cm, ВК или Cf 
ядрами Ne, С, М или О на ускорителе. = До 1997 г. имел название и символ 
курчатовий Ku. 


М; = 261,109. 
ЭЛЕМЕНТЫ УБ-ГРУППЫ 


ВАНАДИЙ 
728. У — ВАНАДИЙ 


Светло-серый металл; ковкий (в присутствии УМ и УС — очень твердый и 
хрупкий), тугоплавкий. Не тускнеет во влажном воздухе. В виде тонкодисперс- 
ного порошка пирофорен. Не реагирует с волой, разбавленнымн кислотами, 
шелочами, гидратом аммиака. В растворе катион У”* имеет фиолетовую окрас- 
ку, V* - - сине-зеленую, УО?* — синюю и VO; -. красную. Реагируст с кон- 
центрированными серной и азотной кислотами, «царской водкой», фтороводо- 
родной кислотой, водородом, кислородом, галогснами, серой, азотом, фосфо- 
ром, углеродом, аммиаком. Промышленно важен сплав с железом - 
феррованадий (35— 80% У). Получение cm. 729'°, 736°, 740'. 


М, = 50,942; 4= 5,96 -6,12; tus = 1920° С; кип = 3450° С. 
У + 3H2SO,(konu., гор.) = (УО)$ Од + 250) + 3H20. 
У + 6НМОз(кониц.. гор.) = (VO2)NO3 + 5МО, + 3H20. 
ЗУ + 12НС(конц.) + 4НМОх(кони.) = 3VClacay $ + 4МОТ + 8H2O. 
2V + 12НЕ(конц., гор.) = 2Н\УЕ + 3HoT. 


$ wn 


5. 4У + 4МаОН + 50) = 4МаУО: + 2H20 (500—650° С), 
4V + 12NaOH + 50) = 4Na3VO, + 6Н2О (750—900° С). 
до 500° С 
2у+Н› выше 900° С 2УН (сер.). 
7. 4\У(порошок) + 50, = 2V205 (400—500° С). 
8. 2V + 5F, = 2VF; (300° C, p), 
У(порошок) + 2Ch = VCi« (200—350° С, ток Ch). 
9 V —24 УВгхкор.), УВгз(черн.) [400—600° С}, 
У — ъа-Уь (черн.), В-УТ5(красн.), У1з(черн.) [300—500° С]. 
10. У(порошок) —№ VS, VS2, V2S3, V(S2")2 (400—-1000° С). 
И. 2V +N, = 2VN (900- -1350° С), 
V + VN = УМ (1 100—1 400° С). 
P(kpacn.) 
12. У УР, УР», V2P, V3P (500---550° С). 
C(rpaburt) 
13. У —— VC, УС (1300° С). 
14. 2V + 2NH3 = 2УМ + 3H2 (900—1350° С). 


729. У;О; — ОКСИД ВАНАДИЯ(У) 


Навахонт и алаит (гидраты). Оранжевый аморфный порошок или красно-ко- 
ричневые крнсталлы. Перегоняется с водяным паром. При нагревании плавит- 
ся и разлагается. Очень мало реагирует с водой. Из раствора осаждается 
желтый гидрат V20s5 . яН2О (п = 1, 2, 3). В особых условиях образует коллоид- 
ный раствор. Проявляет амфотерные свойства (кислотные свойства преобла- 
дают): реагирует с кислотами, щелочами. Реагирует с типичными восстанови- 
телями в водной среде, восстанавливается водородом, кальцнем и углеродом 
при высокой температуре. Получение см. 7287, 730" 7, 73213. 


М; = 18188; @а= 3,357; thn = 690° С; тип = 1800° С (р); 
2V205 = 4УО, + О,» (700—1250° С, примесь УвОтз). 


ky = 0,071, 


I. 

2. 5V20s) + 7H20 <— H,V,903; + 4H30* (идет в малой степени). 

3. V205 + 2НО(пар) = HaV2.0 4) (100°С). 

4. V205 + 6НСКконц.) = 2(УО)СЬ + СТ + ЗН2О (кип.). 

5. 2V205 + 4H2SO.(konu.) — + 4(VO)SO, + 4H20 + Ont (кип.), 
У0; + 2НМОз(конц.) = 2(VO2)NO3 + H20. 

6. V205 + 6МОН(0%-й) = 2M3VO, + ЗНО (М = Ма, К), 
V20s5 + 20\Н. . Н›О)конц.] = 2NH4VO; + НО. 

7. \>05 + Ма›СО конц.) = 2NaVO3 + СОТ (кип.). 

8. V20s +2Н; = У; + 2Н2О (400 —500° С). 

9. \›05 + 5Ca = 2V + 5CaO (950° С). 
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10. У2О5 + Ее2Оз + 8С(кокс) = 2(V, Ее) + 8CO (1000° С). 


феррованадий 
|. V205 + ЗС(кокс) + 6Cl2 = 2УСВО + 3CChLO (300-350° С). 
12. У205 + ЗН2$О4(разб.) + $ = \2($04)з4 + SO2t + 3H20 (кип.) 


13. У205 + ЮНСфазб.) — > 2УСЫкатод) + 2СЬ/(анод) + 5H20. 
730. (УО)$О. - СУЛЬФАТ ВАНАДИЛА 
Синий, термически неустойчивый. В виде кристаллогидрата хорошо (но 
медленно) растворяется в воде, после кипячения в концентрированной сер- 
ной кислоте становится зеленым и практически нерастворимым в воде. Ион 
VO2* в растворе имеет строение [V(H20)sO]?+. Разлагается концентрирован- 
ной азотной кислотой, щелочами. Восстанавливается цинком в кислотной 
среде, окисляется перманганатом калия. Получение см. 7281, 7295, 7327. 

М: = 163,00; а= 2,2 Цкр); А; = 112,752. 
1. 2(VO)SO« = V20s + SO2 + $Оз (520-530° С). 
2. (VO)SO4 - ЗН2О(гол.)} = (VO)SOa + 3H20 (260-280° С). 


3. (VO)SOs + SH20 = [М(НЮ)5Ор* (син. + SOF”, 


[У(Н20)50]* + НО <= [УН.Ю)«О(ОН)| + Нз0+; р» = 2,65. 
(VO)SOz + 2НМОхконц.) = (VO2)NO3 + МО) + H2SOu. 
(VO)SO4 + 2МаОН(разб.) = УО(ОН)»4 + Na2SO«. 


(У0)5 О. + 4НСКразб.) + Н‘(7п) ——> УС + Н25 04 + НС! + НО. 
10(VO)SOa(konu.) + 2K MnO, + 7H20 = 5\2054 + 2Мп$Охл + 7Н5О. + 
+ K2SO4 (кип., в разб. Н2$О4). 


электролиз 
8. (УО)ЗО4Н?$О4(конц.)] -0)/ (anon), HO H[V(SO4)2], У$Ожкатод). 


731. МаУО: - METABAHAJIAT НАТРИЯ 
Белый, плавится без разложения. Хорошо растворяется в воде, бесцветный 


я Ws 


ион VO, в растворе тримерен (V,03 “), раствор быстро желтеет из-за раз- 


ложения. Разлагается снльными кислотами, щелочами. Реагирует с перокси- 
дом водорода. Вступает в реакции обмена. Получение см. 7285, 7297, 7325, 
7333. 

М; = 121,93; 4= 2,79(кр.); ton = 630°С; ks = 21,125, 38,899. 
I. МаУО:з . 2H20 = NaVO3 + 2H2O0 (300-—400° С). 


2. 3NaVOs(pa36.) + 12Н2О = 3[Na(H0)4J* + У,0 , 


5,05 +3H20 —“"P_, НУ 03; (желт.) + 5НУО?-. 


3. 10NaVO3(pa36.) + 2H2SO4(pa36.) = NasVioO2 + 2Na2SO4 + 2H20, 
2МаУОз(конц.) + 2Н›ЗО4(кони.) = У2054 + 2NaHSO. + H20. 

4. 2NaVO3 + NaOH (pa36.) = NasHV207, 

Ма\УОз(насыш.) + 2МаОН(конц.) = NasVOal + H20. 

NaVO3 + МНаСКконц.) = МН4УОз} + Мас. 


м“ 


6. МаУОз + 2Н.Охконц.) +НМОхконц.) = H3[VO(O3)] (желт.) + NaNOs + 
+ НО. 


732. NHaVO3 — МЕТАВАНАДАТ АММОНИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Плохо растворяется в воде, раствор бы- 
стро желтеет. Не реагирует с гидратом аммиака. Разлагается кислотами, щело- 
чами. Восстанавливается водородом, гидросульфитом аммония. Получение см. 
72%, 731°. 
М, = 116,98; d= 2,326; ks = 0,52, 1,60. 

1. 2NH4VO3 = V20s + 2NH;3 + НО 

(S0—150° С, вак.; 500—550° С, на воздухе). 
2. 3NH«VO3(pa36.) = ЗМН; + V,02 , 


5V,03 + 3H20 — 91° HV,,05; (желт.) +5 НУО?. 


3. INH4VO3 + 2НСКразб.) = У2054 + 2NH.CI + НХ, 
2NH,4VO; + 2НСКконц.) + (п - ПН2О = У.О; - пН?О (коллоид) + 2МН«С1. 
4. NH4VO3 + ЗМаОН(конц.) = МазУО4 + NH3f +2Н20 (кип.). 
5. 2NH4VO3 + МСО: (конц.) = 2MVO3 + 2NH; 1 + СОХ + НО 
` (кип.; М = Ма, К). 


6. 2NH4VO3 + 2Н, = V203 + 2NH3 + ЗНО (700—750° C). 
7. 4NH4VO3 + 2NH4HSO3 + 5H2SO,(pa36.) = 4(VO)SO« + 3(NH4)2SO4 + 6H2O 
(кип.). 


8. МН.4УО: + 2МН4Н$ + 2H2S = (NH4)s[VS4] (фиол.) + 3H2O 
и (в разб. МНз . НО). 
9. 12NH4VO3 + НзРО\(конц.) + 5НСКразб.) = (МН4)[РУ!2Оз] + SNH4Cl + 
+ 4Н.О. 
733. МазУО4 — ОРТОВАНАДАТ НАТРИЯ 


Белый, плавится без разложения. Хорошо растворяется в холодной воде (гид- 
ролиз по аниону). Разлагается кипящей водой, сильными кислотами. Восста- 
навливается цинком в кислотной среде, реагирует с пероксидом водорода. 
Получение см. 728°, 729°, 731“, 7324. 


М, = 183,91; tan = 866°C; №= 22,1729. 
|. МазУОл - 10H2O = Маз\О: + 10Н2О (выше 300° С). 
2. МазУО4фазб.) + 12Н2О (хол.) = З[Ма(Н2О)4{' + VO? , 
а) VO} + НО —? НУО/` + OH’; pK, = 2,87, 
HVO{ + Н2О —Н,УО; + OH’; pK. = 5,05; 
6) 2HVO} << HV,O}- + OH’. 
МазУО4 + НО = NaVO; + 2NaOH (кил.). 


10Na3VO.(pa36.) + 12H2SO.(pa36.) = МазУ Оз (оранж.) + 12Ма2$ 0. + 12H20, 
2МазУО(конц.) + 6Н›ЗО«(конц.) = V205 $ + 6NaHSO, + 3H2O. 


> 
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2МазУО«(насыщ.) + 2НСЮ.4(4 М) = Ма«У›О14 + 2NaClOg+ H20 — (0°С.. 
2Маз\О. + 6H2SO4 + Zn ———> 2(\0)50. + ЗМа2$ 04 + ZnSO, + 6H20. 
NasVO« + 4H202(konu.) = Маз[У(О2^)4] (сине-фиол.) + 4Н2О. 


2Na;VO, + 6H20 —— > 2V(OH) 34 (катод) + Ort (anton) + бМаОН 
(в атмосфере М)). 


© чи 


734. УЕ; — ФТОРИД ВАНАДИЯ(У) 


Белое твердое вещество, бесцветная вязкая жидкость. Легкоплавкий, низкоки- 
пящий. Энергично реагирует с водой, щелочами. Образует фторокомплексы. 
Получение см. 728°. 


М; = 145,93; day = 2,177; ton = 19,5° С; (и = 47,9° С. 
УЕ; + Н.О(влага) = УОЕРз(желт.) + 2HF. 


1. 

2. 2VFs + 5НХ = У.0 $ + ЮНЕ. 

3. VFs + 2Н2О = НУ(ОН)›Е4]? + HF (0° С, в конц. HF). 
4. 2VFs + 10МаОН(фазб.) = V20s) + 10МаЕ + 5H,0. 

5. УЕуж + MF = M[VF6] (M = K, Ag). 
6. 


VF sq) <—— УЕ +[VFo]. 

735. УСЬ — ХЛОРИД BAHAIHMA(I) 

Светло-зеленый (крупные кристаллы — черные), менее гигроскопичен, чем 
УСВ и УСЬ. Термически устойчивый. Хорошо растворяется в ледяной воде, 
разлагается в кислотной среде. Кристаллогидратов не образует. Реагирует со 
щелочами. Очень сильный восстановитель. Образует хлорокомплексы. Полу- 
чение см. 7367 |! 737%. 

М. = 121,85; 4= 3,09; лм 1350° С. 


|. VClz + 6H20 = [У(Н.Ов * (фиол.) + 2СГ (0° С. в атмосфере М2), 
[V(H20)<]* + Н2О <> [V(H20)sOH}* + H30*: pK, = 6,46. 
2. 2УСЬ + 2HCK(pa36.) ——> 2УСЬ + Hot (20—80° C). 


3. УСЬ + Н2ЗОжконц.) = (УО)СЬ + $021 + H20, 
УСЬ + 3HNO3(konu.) = (VO2)CI + 3NO2t + НФ + HCL. 
4. УСЬ + 2NaOH(pa36.) = У(ОН)›Икор.) + 2NaCl (0° С, в атмосфере Nz). 
5. УС. + Н2О + 2AgNO3 = (УО)СЬ + 2Agd + 2НМО:. 
6. УС + МЕ = МУСЫ] (при сплавлении; М = К", ТР, NH), 
УС + 2MCI = МХУС|4] (при сплавлении; М = К, Cs) 


736. УС 3 — ХЛОРИД ВАНАДИЯ(Ш) 


Фиолетовый, нелетучий. Плохо растворяется в воде, лучше — в подкисленной 
воде. Зеленый кристаллогидрат УСВ - 6Н›О имеет строение [У(Н›О)«СЫС! - 
- 2Н2О. Реагирует с водой, кислотами-окислителями, щелочами, гидратом ам- 
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миака. Сильный восстановитель, слабый окислитель. Образует хлорокомплек- 
сы. Получение см. 729'3, 737" "7 


М; = 157,30; d= 2,87. 


1. 2VCh = УСЬ + УСЫ (400-—500° С, в токе №2), 

2VCh = 2УСЬ + Ch (500—800° С, в атмосфере М>). 
2. УСЬ. 6H,OGen.) —? УСЬь(насыщ.) + 6Н2О (0° С, в атмосфере НС). 
3. УСЬ +6 Н2О = [V(H20).]* + ЗСГ (3 4M HCIO,), 


[ V(H0),]?*(pa36.) + НО = [V(H20)s(OH)}* (кор.) + НзО+; рА = 2,92, 


2[V(H20)s(OH)}* <— [УХНЮ) ОГ кор.) + H20. 
4. VCh + 4Н2О = [V(H20)sCl,]* + СГ (в конц. HCI). 
5. 2VCl; + Н2ЗОконц.) = 2(УО)СЬ + SO, + 2HCI, 

УСЬ + 2HNO3(konu., гор.) = (VO2)CI + 2NO2 + 2HCI. 
6. УСЬ + 3NaOH(pa36.) = V(OH)st + 3NaCl, 

УСЬ + 3(NH3- H20)[konu.] —“—> VO(OH)\ + 3NH«CI+H2O0 (ku). 
7. УСЬ + H°(Zn, разб. НС) ——> УСЬ + HCI, 


2УСЬ + Hz = 2VCh + 2HCI (400° C), 
2VCl + 3H2 = 2V +6 НС! (выше 900° С). 
8 Усь — К > K[vcu), KiVCl], КАУ.СЫ (800° С). 
9. 2УСЬ + 12CO + 4Mg = М&У(СО)в 4 + 3MgCh — (135 С, р, в пиридине), 
Mg[V(CO).]2 + 2HCI = [V(CO).] + MgCl, + Hot (комн., в эфире). 
10. УСЬ + 3Na(CsHs) = [V(CsHs)2] + 3NaCl + С;Н® (кип. в диоксане). 
1. 2VCl; SPO 2VCh(kaTon) + СЬ\(анод) (в разб. НС. 


737. УСи — ХЛОРИД ВАНАДИЯСЦУ) 


Темно-красная жидкость, вязкая, тяжелая, летучая. Разлагается при нагрева- 
нии, на свету, во влажном воздухе («дымит»). В особых условиях получен 
твердый коричневый димер У›С со строением УСЗ[УСЕ] (tan = 260° С). He 
смешивается с ледяной водой. Реагирует с горячей водой, концентрированны- 
ми кислотами, щелочами, фтороводородом. Восстанавливается водородом. 
Образует хлорокомплексы. Получение см. 728° *, 736'. 739%. 


М, = 192,75; d= 1,83 („= -20,5° С; ип = 153° С (разл.). 


2VCly = 2VCh + Ch (153—170° C). 
УСЫ + Н2О(влага) = (VO)Ch + 2HCI. 

УСЫ + 8Н2О(гор.) = [V(H20)sO]’*(cuu.) + 4СГ + 2H30°. 

УСЫ + 2НСКконц.) = Ho[VClekpy(kop.). 

УСи + НМОх(конц.) + HO = (VO,)CI + МО, + ЗНС. 


Wb wn — 


369 


6. VCl4 + 4NaOH(pa36.) = VO(OH)2) + 4МаС! + HO. 

7. VCla+ Нл, конц. НС) —— УСЬ + На. 

8. УСИ + H2 = УСЬ + 2HCI (500—600° С). 
9. ЗУСь + V = 4УСЬ (320—-400° С). 
| 

1 


0. УСь + 2MCI= М{УС&(красн.) [400° С; М=К, Rb, Cs]. 
I. VClagg =—> VCH + [УСЫТ. 


738. УСВО — ОКСИД-ТРИХЛОРИД ВАНАДИЯ 


Желтая (с оранжевым оттенком) жидкость, тяжелая, летучая. Разлагается во 
влажном воздухе. Реагирует с водой, щелочами, гидратом аммиака. Восстанав- 
ливается водородом, цинком. Соединение VCls неизвестно. Получение см. 
729'', 739'. 


M, = 173,30; а= 1.8399. 1.=- 77° С; — tenn = +126,7° С. 
1. 2УСЬО + ЗН.О(хол.) = У›О$ + 6HCI, 


2УСЬО(суспензия) = 2(УО)СЬ + Cht (кип.). 
2. VChO + Н2О = (VO;)CI + 2HCI (в конц. HNO). 
3. 2УСЬО + 6МаОН(фазб.) = У205 + + 6NaCl + 3H20. 
4. 2УСЬО + 8(NH3 . Н2О)конц.] = 2NH«VO3) + 6МН.«С! + 4H20. 
5. УСЬО + H2 = V(CINO + 2HCI (500° С). 
6. 2УСЬО + Zn = 2(VO)Ch + ZnCh (400° С, р). 


739. (VO2)C1— ХЛОРИД ДИОКСОВАНАДИЯ(У) 


Оранжево-красный, очень гигроскопичный. Ион УО* устойчив только в силь- 
2У 

нокислотной среде. Реакционноспособный; разлагается водой и щелочами, 

реагирует с пероксидом водорода. Сильный окислитель. Получение см. 7387. 


М, = 118,39; а= 2,29. 


1. 3(VO2)CI = V205 + УСВО (150° С). 
2. (УОС! + nH,O = [У(Н2О)„ ОХ + СГ (8 | M HCIO,). 
3. 10(VO2)CI + 8Н2О = НУюО» + ЮНС (в разб. НСП, 

Не\У оО» + 4H20 > H, V,90$; + 4H30° (разбавление), 


H, Vi9O35 + H2O <— HV,,05; + H30", 
НУ 0% + Н2О <— V,,0$; (оранж.) + НзО*. 
4. 2(VO2)Cl + 8НСКконц., хол.) = 2VClagay) + СЬТ + 4Н2О, 
2(VO2)Cl + 4НСКконц.) = 2(УО)СЬ + Ch 1 +2НО (кип.). 
5. 2(VO2)CI + 2МаОН(разб.) = V205) + 2NaCl + Н2О. 
6. (VO2)CI + НСКразб.) + H(Zn) —*— > (УОСЬ + H20. 
7. 2(VO2)CI + 4НСКразб.) + 2KI = 2(VO)Ch + 15$ + 2H20 + 2KCL. 
8. 2(VO)CI + 2НСЦразб.) + H2S = 2(-VO)Ch + $4 + 2H20, 


2(VO2)CI + 2НСЁКфазб.) + SO, = 2(УО)СЬ + Н}›50.. 
9. 2(У0»С! + 24НЗОН)С! = 2(VO)Ch + Not + 4Н.О (в разб. НС). 
10. (VO2)CI + Н2О; + (n - ПН2О = [V(H20),0(02 CI (красно-кор.) 
[в разб. HCl]. 


740. [V(CO)s| — ГЕКСАКАРБОНИЛВАНАДИЙ 


Черный с синевато-зеленым оттенком, летучий, при нагревании разлагается. 
Не реагирует с водой. Растворяется в эфире (образуется оранжевый неустойчи- 
вый раствор). Разлагается концентрированными кислотами-окислителями, ре- 
агирует с водородом, щелочными металлами, иодом. Получение см. 736°. 


М; = 219,00. 

1. [V(CO).] = V + 6CO (60—70° С, в атмосфере М)). 
2. [V(CO).] + ЗН$Ожконц., гор.) = (УО)ЗОл + 250) + ЗН2О + 6COT. 

3. 4{V(CO).] + 1702 = 2У205 + 24CO? (150. -200° С). 
4. (СО + 3[ = 21 + 12СОТ (кип., в эфире). 
5. 2[V(CO).] + H2 —— 2[М(СО)Н] (0° C, р, в эфире). 
6. [УСО + М = МУСО)] (комн., в тетрагидрофуране; М = Ма, К). 
НИОБИЙ 


741. Nb — НИОБИЙ 


Светло-серый металл; мягкий, пластичный (хрупкий в присутствии МЬН), 
тугоплавкий, высококипящий, коррозионно-стойкий. При нагревании на воз- 
духе покрывается защитной оксидной пленкой. Не реагирует с водой, разбав- 
ленными кислотами и щелочами, гидратом аммиака. Пассивируется в концент- 
рированных серной и азотной кислотах. Реагирует с концентрированной фто- 
роводородной кислотой (быстрее — в присутствии азотной кнслоты), 
щелочами при кипячении. Окисляется кислородом, галогенами. Реагирует с 
водородом. Промышленно важен сплав с железом — феррониобий (14—66% 
Nb, может содержать до 9% Та). Получение см. 742'°, 744°, 7455.6. 


М, = 92,906; 4= 8,560; thn = 2470° С; ви = 4927° С. 


2Nb + 12НЕ(конц.) ——> 2H[NbF6] + 5Н21. 


I. 
2. 3Nb + 18НЕ(конц.) + 5НМОз(конц.) = 3H[NbF¢] + SNO + 10H20. 
3. 2Nb(nopowox) + 2МаОН(конц.) + 4Н2О = 2(NaNb)O34 + SH2T (кип.). 
4. 4МЬ + 4МаОН + 50) = 4(NaNb)O; + 2H20 (450—600° С), 
4Nb + 12МаОН + 50, = 4Na3NbO, + 6H20 (500—700° С). 
20—400° С 
5. 2Nb+ Wwe 2NbH, 
Nb + H) = NbH; (350° C, p). 
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6. 4Nb +50) = 2Nb205 (выше 500° С). 
7. 2МЬ+5Е, = 2NbEs (20 --100° С, Е = Е; 100---200° С, Е = Cl). 


742. NboOs — ОКСИД НИОБИЯ(У) 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. После прокаливания становится 
химически пассивным. Не реагирует с водой, пептизируется разбавленной 
хлороводородной кислотой. Из раствора осаждается гидрат Nb2Os . яН2О, 
более реакционноспособный. Разлагается концентрированной фтороводород- 
ной кислотой, щелочами, реагирует с карбонатами щелочных металлов при 
спекании. Восстанавливается водородом (в отличие от Ta2Qs). Легко хлориру- 
ется. Получение см. 7415, 7432, 744'. 


М, = 265,81; d= 4,47--5,29. 4,З(кр.)» пл = 1490—1500° С. 


1. №205 weed NbO,(t.-cnn.) [800-—1000° С, вак.; 2,4 <л < 2,5]. 
Nb2Os - яН2О = Nb20s5 + „НО (выше 500° С). 


2 
3. №205 + ЗН2О <— 2NbO; + 2H30°; рПР? = 20,14. 

4. №205 + 12НЕ(конц.) = НУМЬЕЛ] + H2[NbOF;] + 4H20. 

5. №205 + 6HF(25%-s, хол.) + 4K (HF2)q) = 2K2[NbF7] + 5H20. 


МаОН(конц.) . в. 
6. №505) т МО, [NbsO12000H)a4) 
7. Nb2Os + M2CO3 = 2(ММЬО: + СО) (800° С, вак.; М = Li, Ма). 
8. Nb,Os + Hz = 2№БОх(син.) + НО (800—1000° С). 
9. №205 + 5С(кокс) + 5СЬ= 2МЬСБ + SCO (600—900° С). 
10. м0: ТР, 4МЬ катод) + 5O2T (anon) [в расплаве КЕ]. 


743. NbFs — ФТОРИД НИОБИЯ(У) 


Белый, легкоплавкий, низкокипящий, термически устойчивый. Реагирует с 
волой, разлагается разбавленными кислотами, щелочами. Образует фтороком- 
плексы. Получение см. 7417, 7443. 
М, = 187,90; d= 3,293; 1л= 79,5° С; Ши = 234,5° С. 

1. МЬР; + Н›О(влага) = NbOF; + 2HF, 
NbFs + 3H,O(xon.) = [NbOF;]* + 2Н:О*. 
2NbFs + 5Н2О = №2054 + 10НЕ (кип. или в разб. Н2$О.). 
NbFs + 2KOH(pa36.) = K2[NbOFs] + H20. 
4. NbFs + 2НЕ(конц.) = H2[NbF7], 

NbFs + 2КЕ(конц.) = K2[NbFy] (в 25%-й HF). 


wr 


744. NbCls — ХЛОРИД НИОБИЯ(У) 


Светло-желтый (почти белый), при нагревапии становится темно-желтым. Лег- 
коплавкий. низкокипящий, термически устойчивый. Чувствителен к влаге воз- 
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духа. Хорошо растворяется в концентрированной хлороводородной кислоте. 
Гидролизуется водой, реагирует со щелочами, кислородом. Восстанавливается 
натрием. Образует хлорокомплексы. Получение см. 7417, 742°. 

М, = 270,17; 4= 2,75; tna = 204,7° С; и = 247,4° С. 


NbCls + Н›О(влага) = МЫСБО(бел.) + 2HCI, 
2NbCI; + 5Н2О = №2054 + 10НС1. 


2. NbCls + 6МаОН(конц.) = (NaNb)O34 + SNaCl + ЗН.О. 

3. NbCls + 5НЕбъ = NbFs + SHCIT (кип.). 
4. 2NbCI; + O2 = 2МЬСЬО + 2Ch (150° С). 
5. 4NbCl; + Nb = SNbCl, (300° C, p). 
6. NbCls + 5Ма = Nb + SNaCl (450° C). 
7. NbClsoy + МЕ! = M[NbCk] (M = Na’*, K*, Rb*, Cs*,NHj@). 


745. K2|NbF7| — ГЕПТАФТОРОНИОБАТ(У) КАЛИЯ 


Белый, термически устойчивый. Чувствителен к влаге воздуха. Умеренно рас- 
творяется в воде (изменение состава аниона), хорошо — в разбавленной фто- 
роволородной кислоте. Из концентрированной фтороводородной кислоты 
осаждается K2[NbF7], из раствора на холоду — продукт гидролиза по аниону 
K.[NbOFs]. Разлагается серной кислотой. Восстанавливается натрием. Получе- 
ние см. 7425. 

М, = 304,09; k, = 8), 8,309. 


K2[NbF7] + Н2О = K.[NbOFs] + 2HF. 

K.[NbF7] + 12H2O = 2[K(H20).]* + [МЕЛ * (в 10%-й HF). 
К[МЬЕЛ + НЕ(40%-я) = К[МЬЕЧ + K(HF)). 

2K 2[NbF7] + 2H2SOx (разб.) + 5Н2О = №).054 + 2,50: + 14НЕ. 

КМЬЕЛ + 5Ма = № + 2KF + 5МаЕ (1100° С). 


2K2[NbF7] =—“" 2Nb4(katoa) + 5Е›Г(анод) + 4KF (в расплаве KF). 


< WR WN 


ТАНТАЛ. ДУБНИЙ 
746. Та — ТАНТАЛ 


Серый металл; мягкий, пластнчный (хрупкий в присутствии TaH), тугоплав- 
кий, высококипящий, коррозионно-стойкий. При нагревании Ha воздухе по- 
крывается защитной оксидной пленкой. Не реагирует с водой, разбавленными 
кислотами и щелочами, гидратом аммиака. Медленно реагирует с концентри- 
рованной фтороводородной кислотой (быстрее — в присутствии азотной кис- 
лоты), концентрированными шелочами при кипячении. Окисляется кислоро- 
дом, галогенами. Реагирует с водородом. Входит в состав промышленно 
важного сплава ниобия с железом (содержит до 9% Та). Получение см. 749°, 
750" 
М; = 180,948; d= 16,60; tin =3010°C; tem = 5425° С. 
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2Ta + 16НЕ(конц.) ——> 2H3{TaFe] + 5Н2^. 


1. 

2. ЗТа + 21НЕ(конц.) + SHNO(konu.) = ЗНУТаЕЛ + SNOT + 10H20. 

3. 2Ta + 2№аОН(конц.) + 4Н2О —+—> 2(\аТа)Оз$ + SHit (кип.). 

4. 4Та + 2МаОН + 50) = 4(МаТа)Оз + 2Н›О (500° С), 
4Та + 12МаОН + 5 = 4Na3TaQ, + 6Н2О (500—600° С). 

5. 2Ta+H2 oa oe 2ТаН. 

6. 4Ta + 50, = 2Ta20s (выше 600° С). 

7. 2Та+ 5Е, = 2ТаЕ5 © (20—100° С, E = F; 170—250° С, Е =С). 


747. Та2О5 — ОКСИД ТАНТАЛА(У) 


Белый, тугоплавкий, термически устойчивый. После прокаливания становится 
химически пассивным. Не реагирует с водой, пептизируется разбавлениой 
хлороводородной кислотой. Из раствора осаждается гидрат ТазО; . яН2О, 
более реакционноспособный. Разлагается концентрированной фтороводород- 
ной кислотой, шелочами, аммиаком при нагревании. Восстанавливается угле- 
родом, но не восстанавливается водородом (в отличие OT Nb2Os). Легко хлори- 
руется. Получение см. 746°, 749', 750°. 


М; = 441,89; а4= 8,235; шт = 1890° С. 
Ta2Os . яН2О = Ta2Os + яПН2О (выше 600° С). 
2. Та2Оз + 14НЕ(конц.) = 2H2[TaF] + 5H20. 
3. Та2О5 + 6НЕ(конц., хол.) + 4K(HF2)q) = 2К/ТаРЛ У + 5H20. 
МаОН(коиц.) 


4. Ta20sq) HCl(pas6.) [TacOr9]*. 
. ТазОз + 2МаОН = 2(МаТа)О: + Н2О (500° C). 
6. Та2О; + 5C(koxc) + 10СЬ = 2TaCls + 5ССЬО (300—350° С), 
2Ta2Os + 1065 = 4TaCls + S02 (выше 1000° С). 
7. Ta2Os + 10Н = 2TaCls + SH2O (выше 1000° С). 


748. TaFs — ФТОРИД ТАНТАЛА(У) 


Белый, легкоплавкий, низкокипящий, термически устойчивый. Плохо раство- 
ряется в концентрированных азотной и серной кислотах. Реагирует с водой, 
разлагается разбавленными кислотами, щелочами. Образует фторокомплексы. 
Получеине см. 746’, 7493. 


М, = 275,94; 4=4,14; т = 96,8° С; и = 229,5° С. 
TaFs; + ЗН2О = (TaOFs}* + 2НзО*. 
2TaFs + 5Н2О = Та205+ + 10НЕ (в разб. Н2$О-). 


TaFs + 2KOH(pa36.) = K2o{TaOFs] + Но. 
TaFs + ЗНЕ(конц.) = H3[TaFs]. 


BRYN 
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5. TaFs; + 3KF(pa36.) + Н2О = K3[TaOF.] + 2HF (в разб. НЕ), 
TaFs + 2КЕ(конц.) = K2[TaF7] (в конц. HF). 


749. TaCls — ХЛОРИД ТАНТАЛА(У) 


Белый, легкоплавкий, низкокипящинй, термически устойчнвый. Чувствителен к 
влаге воздуха. Хорошо растворяется в концеитрированной хлороводородной 
кнслоте. Гидролизуется водой, реагирует со щелочами. Восстанавливается 
типичными металлами, танталом. Образует хлорокомплексы. Получение см. 
746°, 747" 


М; = 358,21; d= 3,68; = 216,2° С; tein = 239°C. 
2TaCls + 5H20 = Ta,0st + 10HCI. 


1. 

2. TaCls + 6МаОН(конц.) = (NaTa)O34+ 5МаС! + ЗН2О. 

3. TaCls + 5НЕю = TaFs + SHCIT (кип.). 

4. 4TaCls + Та = 5TaCla(kop.) [280—290° С], 
ЗТаС + Al = АСЬ + 3TaCla (200—400° C), 
2TaCls + SMg = 2Ta + SMeCl, (750° C). 

5. TaClson + МЕ! = M[TaClg] (M = Na‘, К*, Rb‘, Cs*,NH7). 


750. K2{TaF7] — ГЕПТАФТОРОТАНТАЛАТ(У) КАЛИЯ 


Белый, термически устойчивый. Чувствителен к влаге воздуха. Очень плохо 
растворяется в воде (изменение состава аниона), еще хуже — в разбавленном 
растворе фторида калия. Перекристаллизуется из концентрированной фторо- 
водородной кислоты. Разлагается кипящей водой с образованием осадка 
КаГаОзЕ!› (соль Мариньяка, эквимолярная смесь K2[TaFy], K2o{TaOFs] и 
Та205). Реагирует с кислотами, щелочами. Восстанавливается натрием. Полу- 
чение см. 747°, 748°. 


М. = 392,13; т = 1775° С. К, = 0,50%. 
K{[TaFy]q) + 14Н2О <— [TaOF¢]* + 2[K(H20)]* + H30* + НЕ. 


1. 
2. 4K[TaF7] + 6H2O = КаТаОзЕ рф + 4КЕ + 12НЕ (кип.). 
3. 2K2{TaF7] + 2H2SO.4(pa36.) + 5Н2О = Та2О5$ + 2K2SO, + 14НЕ. 
4. 2КТаЕ] + 10КОН = Ta2Os¥ + 14КЕ + 5H20. 
5. K.fTaF7]-+ HF(45%-a) = K[TaFo] + К(НР)). 
6. КТаРо + КЕ(конц.) <? КзТаЕ фу, 

K3[TaF skp) + НО ‹— K;3[TaOF.] + 2HF (разбавление). 
7. K.f{TaF.] + 5Na = Та + 5МаЕ + 2КЕ (1100° С). 
8. 2KfTaFy] a 2Tal(xaton) + 5F2T(anon) + 4KF (в расплаве KF). 


751. Db — ДУБНИЙ 


Металл. Радиоактивен, наиболее долгоживущий H30TON2®2Db (период полурас- 
nana 34 с). Химический аналог Та, характерная степень окисления (+ V). 


375 


Летучесть DbEs и TaEs (Е = Cl, Br) одинакова. Другие химические 
свойства не изучены. В микроколичествах Db синтезирован при бомбар- 
дировке Ат или Cf ядрами Ne или М на ускорителе. До 1997 г. имел на- 
звание и символ нильсборий Ns. Элементы 106-109, следующие за дубни- 
ем, с 1997 г. имеют названия и символы: 106 — сиборгий Sg, 107 - борий 
Bh, 108 - хассий Hs, 109 — мейтнерий Mt. 

М; = 262,1 14. 


ЭЛЕМЕНТЫ \УБ-ГРУППЫ 
ХРОМ 
752. Cr — ХРОМ 


Серый металл; очень твердый, ковкий (технический продукт — хрупкий), туго- 
плавкий. На воздухе покрыт очень тонкой оксидной пленкой. Не реагирует с 
холодной водой, щелочами, гидратом аммиака. Пассивируется в концентриро- 
ванной и разбавленной азотной кислоте, “царской водке”. Реагирует с раз- 
бавленными хлороводородной и серной кислотами, расплавами КС!О: и 
КМОз. Медленно окисляется кислородом воздуха при нагревании, быстро — 
галогенами. Реагирует с серой, азотом. Промышленно важен сплав с же- 
лезом — феррохром (60-85% Cr). Получение см. 7537, 7557, 7581, 76614,77 |1. 


М; = 51,996; d= 7,140; и» = 1890° С; than = 2680° С. 


1. 2Cr + 3H2O(nap)= Сг2Оз + ЗН» (600-—700° С). 
2. Cr + 2HCl(pa36.) + 4Н2О = [СкН2О)«СЫ + Hof, 
Cr + 2HCI = CrCl, + He (1150— 1200° С). 
Cr + Н2$Оразб.) = Сг$ О + Н.Т. 
4Сг(порошок) + 30. ——-> 2Сг.Оз (600° С). 
2Cr(Hg) +0) —+—> 2СгО(черн.) [30—. 50° С], 
3CrO = Сг›Оз + Cr (выше 700° С). 
6. Сг+2Р) = СгЕ4 (350- -500° С, примесь CrFs). 
7. 3ЗСг+ 8Р, = 2CrFs + CrFs (400° С, р, охлаждение до - 150° С). 
8. 2Сг(порошок) + 3E2 = 2CrE3 (1 100—-1200° С; Е = Cl, Br). 
9. 2Cr + 31. = 2CrI3(4epx.) [до 475° С], 
Cr +1, = Crlo(kpacu.) {700° С]. 
10. Cr 2+ Crs, CrSs (1000° С). 
11. Cr + М) = 2CrN(4epu.) [800—900° <]. 
12. 2Сг + КСЮ: = Сг2О; + KCl (500—-700° С), 
2Сг + ЗКМО: = Cr203 + ЗКМО) (400—-550° С). 


753. Сг2Оз — ОКСИД ХРОМА(Ш) 


Эсколаит. Темно-зеленый, тугоплавкий, термически устойчивый. Не реагирует 
с водой. Химически пассивный, не реагирует с кислотами, щелочами в раство- 
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ре, гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства при высокой темпера- 
туре; реагирует со щелочами, дисульфатом калия. Восстанавливается типичны- 
ми металлами в жестких условиях, реагирует с сильными окислителями. Полу- 
чение см. 752" “ 12, 757', 761'', 762', 7687’. 


М; = 151,99; &4= 5,21; ш= 2340° С; киля 3000° С 


CrOx + 15Н2О => СкН:0)4* +6ОН`; рПР?” = 73,57. 


1. 
2. Сг2Оз + 2MOH = 2MCrO, + НО (400—500° С; М = Li, Ма). 
3. Сг2Оз + FeO = (Cr2Fe) О. (1600° С}. 
4. Cr203 + 3K 28207 = Сг2(3О4)з + 3K2SO4 (400—450° С). 
5. 2Сг2Оз + О; = 4СГО, (чери.) [400° С, р]. 
6. Cr203 + ЗС (графит) + 3С. = 2СгСЬ + 3СО (800° С). 
7. Сг2Оз + 2Al = 2Cr + АБО (800° С), 
СгОз + 3Ca = 2Cr + 3CaO (700—800° С). 
8. 5Сг.Оз + 3H2SO,4 (pa36.) + 2H20 + 6NaBrQ; = SH2Cr20 7) + ЗВг› + 3Na2SO4 
(кип.). 
9. Сг2О; + KCIO; + 2K2CO3 = 2K2CrO4 + КЕ + 2CO2 (500—700° С), 


Cr203 + ЗМаМО: + 2Ма2СО; = 2Na2CrO, + ЗМаМО, + 2СО, (400—600° С). 
754. СгОз — ОКСИД XPOMA(VI) 


Хромовый ангидрид. Темно-красный, гигроскопичный, летучий, низкоплав- 
кий. Термически неустойчивый; при нагревании разлагается с образованием 
CrO267 [или СгзОз, строение (Cry Сг* О], CrO2625 [или СвОз, строение 
(cr *)2(Cr207)3], CrO2,5 (или Сг2О5), CrO24 [или Сг5О12, строение (Сг**)(СгО4 |, 
CrO2 и Сг2Оз. Проявляет кислотные свойства; химически растворяется в воде. 
В концентрированном растворе образуются изополихромовые кислоты 
Н›Сг»Озя-ьи (я = 3, 4) и сильная дихромовая кислота Н›Сг2Олз, в разбавленном 
растворе — сильная хромовая кислота H2CrO,. Реагирует со щелочами и гид- 
ратом аммиака. Очень сильный окислитель. Получение см. 761°. 


М, = 99,99; 4= 2.70; tan = 195° С; ky = 167 190680. 


220° С 280° С 370°C 
1. СгОз —о › CrO267 о” [CrO2625 + CrO25 + СгО›4] — о, > 
—> СГО; (черн.) => Сг2Оз. 
2. СгОз + H20 (по каплям) = Н›Сг,Ози-, (KOHL, т.-красн.) [xn = 2+ 4]. 
а) 3H2CrsO13) + H20 = 4H2CrzO10@) (красн.) [разбавление], 
2Н›СтгзО!юр) + Н2О = ЗН.Сг2Оцр (оранж.); 
6) H2Cr20xp) + 2Н2О = 'Сг,О?` (оранж.) + 2НзО', 
Cr,07- + Н2О <> 2HCr0;; pK. = 2,2; 
в) Н2Сг2Охкр» + Н2О = 2Н›СгОчр) (разбавление), 
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г) H2CrOap) + Н2О = НСгО; + НзО"*, 

НСГО; + НО => С!гО?` (желт.) + НзО*; pK. = 6,50. 
CrO3 + 2HCI (конц.) = СтСЬОжф + НО (0° С, в конц. H2SO,). 
CrO; + 2MOH (pa36.) = М.СгО. + НО (М = Ма, К). 
5. 2CrO3 + 2(МН, . HO) [разб.] = (NH4)2Cr207 + H20, 

СгО; + 2(МН. . H20) [конц.] = (NH4)2CrO4 + H20. 
6. 2СГОз + 5F2 = 2CrFs5 + 302 (выше 300° С). 
7. 2CrO3¢@) + ЗН? = 2СКОН)з$ + 3$. 


> 


755. (CroFe)O4— ТЕТРАОКСИД ЖЕЛЕЗА-ДИХРОМА 


Хромит. Двойной оксид, содержит Cr" и Ее". Коричнево-черный, тугоплав- 
кий, термически устойчивый. Не реагирует с водой, гидратом аммиака. Разла- 
гается концентрированными сильными кислотами, щелочами. Восстанавлива- 
ется углеродом, окисляется кислородом при высокой температуре. Получение 
см. 753°. 


М, = 223,84; 4=4.97; ton =2200°C; рПР” = 95,47. 


(Сг›Ее)Од + 8HCI (конц.) = 2CrCly + ЕеСЬ + 4H20. 
(Cr2Fe)O,4 + 4HSO, (конц.) = Cr2(SO4)3 + FeSO, + 4H20. 
(Cr)Fe)O, + 10НМО; (kon, гор.) = 2Cr(NO3)3 + Fe(NOs)3+ МО) Т + 5Н.О. 
(Cr2Fe)O4 + 6NaOH (конц.) + 4Н.О —*—> 2Na3[Cr(OH).] + Fe(OH): + 

(в атмосфере №2). 
5. 4(Cr,Fe)O4 + 24МаОН (конц.) + 14Н.О + О) (воздух) = 8Na3[Cr(OH).] + 

+ 4FeQ(OH)V. 
6. 4(Cr2Fe)O4 + 8Ма2СО: + 702 = 8Na2CrO4 + 2Fe2.03 + 8CO?2 
(1000— 1200° С). 

7. (Cr2Fe)O4 + 4С (кокс) = [Ее + 2Cr] (феррохром) + 4CO — (1100-.- 1200° С). 


FF WN>- 


756. Cr(OH)2 — ГИДРОКСИД XPOMA(H) 


Желтый (в виде кристаллогидрата), термически неустойчивый. He растворяет- 
ся в воде. Кристаллогидрат Cr(OH): - 4H20 имеет внутрикомплексное строение 
{Cr(H20)4(OH)2]. Не реагирует co шелочами, гидратом аммиака. Проявляет 
основные свойства, реагирует с кислотами. В виде суспензии легко окисляется 
растворенным в воде кислородом. Получение см. 765°. 


М, = 86,01;  рПР?= 17,17. 


2{Cr(OH) - 4Н2О} = 2CrO(OH) + H2 + 8H20 (выше 150° С). 
Cr(OH)2 + 2HCI (pa36.) = CrCl, + 2H20. 

4Cr(OH), + 2H20 + О) = 4СгОН)з$. 

2Cr(OH)2 + 4CHsCOOH (конц.) = [Сг(Н2О)(СНзСОО)\4 $ (т.-красн.) + 2H20. 


р.ь- 
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757. Cr(OH)3 — ГИДРОКСИД ХРОМА(Ш 


Серо-зеленый, термически неустойчивый. Не растворяется в воде. Из раствора 
осаждается серо-голубой аморфный гидрат Сг(ОН)з : nH.0, легко образую- 
щий коллоидный раствор при пептизацни хлоридом хрома(1!); при стоянии 
под раствором теряет реакционную способность (”стареет”). Проявляет амфо- 
терные свойства: реагирует с кислотами, щелочами. Почти не растворяется в 
гидрате аммиака. Получение см. 754°, 75855, 759%, 766'°-'', 769% 5, 7702 3. 


М; = 103.02; d= 2,9. 


1. СгОН): = CrO(OH) [зел.] + Н2О (100° С, на воздухе), 
2Cr(OH)3 = Cr203 + 3H20 (430---1000° С), 
Cr(OH)3 - яПН2О = Cr(OH)3 + nH20 (100° С, вак.). 


2. СКОН)зь + 6Н2О <— [Cr(H20)]*” + 30H”; рПР?° = 30.13, 


Cr(OH) x) + 6Н2О <— [Cr(OH)s}> + 3H30*; pIIP* = 16,00. 
3. Cr(OH); + ЗНС (pa36.) = CrCl; + 3H,0, 
2Cr(OH)3; + 3H2SO4 (разб.) = Cro(SO4)3 + 6H20, 
Сг(ОН)з + ЗНМО; (разб.) = Cr(NO3)3 + ЗН2О. 
4. Cr(OH); + ЗНЕ (коиц.) = СтЕз$ + 3H20. 
5. Cr(OH); + ЗМаОН (конц.) = Nas{Cr(OH)e], 
Cr(OH)3 + MOH = МСГгО. (sea.) + 2Н2О (300—400° С; М = Li, Ма). 
6. 2СкОН)з + 4NaOH (конц.) + 3H2O0> (конц.) = 2Ма›СГО.: + 8H20. 


758. Cr2(SO4)3 — СУЛЬФАТ ХРОМА(Ш) 


Светло-розовый, при нагревании разлагается. Кристаллогидрат Сг2(ЗО4)з - 
- 18H2O со строением [Cr(H20)6]2(SO4)3 - 6Н2О хорошо растворяется в воде, 
кристаллогидрат Сг>($О4)з -6H20 со строением H2[Cr2(H20)s (SO4)3(OH))] - 
значительно хуже, безводная соль очень плохо растворяется в воде. В растворе 
протекает сильный гидролиз по катиону. Реагирует со щелочами, гидратом 
аммиака, жидким аммиаком. Слабый восстановитель, слабый окислитель. Обра- 
зует двойные сульфаты — хромовые квасцы. Получение см. 753*, 757°, 768*. 


М, = 392,18; 4= 3,012, 1,7 (кр.); thn = 80° С (кр.): К, = 6409. 


1. 2Cro(SO«)3 = 2Cr203 + 6SO2 + 302 (выше 700° С, примесь SO3). 
2. СгЗО4)з - 18Н2О (фиол.) = Cro(SOx4)3 - 6Н2О (зел.) + 12Н2О (80° С). 

Сг($О4з - 18H2O = CroSO4)3 + 18H,0 (115-- 325° С. вак.). 
3. Cr2(SOx)3 (pa36.) + 12Н2О = 2[Cr(H20).]** + 38027 (KOMH.), 


[Cr(H20)]** + Н2О <= [Cr(H20)s(OH)}* + H30*; pk = 3,95, 
2[Cr(H20)s(OH)}"* <=> [Cr2(H20)10(OH),]*. 


4. Cr2(SO4)3 (конц.) + 6H20 —t,> H2[Cr2(H20)4(SO4)3(OH)2] (кип.). 
5. Cr2(SOq)3 + 6NaOH (pa36.) = 2СКОН)з$ + 3Na2SOu, 
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Cr2(SO4)3 + 12МаОН (конц.) = 2Na3[Cr(OH).] + 3Na2SOx. 
Cr2(SO4)3 + 6(МН: - НО) [разб.] = 2Cr(OH)34 + 3(NH4)2SO.. 
Cr2(SO4)3 + 12NH3ay = [Cr(NH3)6}2(SO4)3 (- 40° C). 
Cr2(SO4)3 + 2H® (Zn, разб. Нз$О4) = 2CrSO4 + H2SO.. 
Сг2($О4)з + 7H20 + 3K2S206(O2) = K2Cr207 + 4КН$О. + 5H2SO4 
(в конц. H2SQ,), 

Cr2(SO4)3 + 10МаОН (конц.) + ЗН?О) (конц.) = 2Ма2СгО4 + 8Н2О + 3Ма?50.. 
10. Crx(SO4)3 (конц.) + МО. (конц.) + 24Н2О = 2{MCr(SO4)2 - 12H20}4 (фиол.) 

[0° С; М = Ма*, K*, Rb‘, Cs*, ТЁ, МН}. 


4CrSO, (катод) + O2t (анод) + 2Н2$О4 
(0°С), 


4CrJ (катод) + 30-1 (анод) + 6H2SO.. 


oem 


электролиз 


11. 2Cr2(SO4)3 + 2H20 


электролиз 


2Сг›($О4 + 6Н.О 


759. KCr(SO4)2 — СУЛЬФАТ ХРОМА(Ш)-КАЛИЯ 


Красный, при нагревании разлагается. Темно-фиолетовый кристаллогид- 
рат KCr(SO4)2- 12Н›О (хромокалиевые квасцы) имеет строение 
[K(H20)6][Cr(H20).] (SO4)2. Кристаллогидрат хорошо растворяется в воде, без- 
водная соль — очень плохо. В растворе протекает сильный гидролиз по катио- 
ну хрома(И!. Реагнрует co щелочами, гидратом аммиака. Слабый окислитель, 
слабый восстановитель. Получение см. 75810. 


М, = 283,22; 4= 1,842 (кр.); {т = 89°C (кр.); № = 12,51, 


1. 4KCr(SO4)2 = 2Cr203 + 630, + 302 + 2К›50.4 (700--- 900° С). 
2. KCr(SO4)2 - 12Н2О = KCr(SOz)2 + 12H20 (350-- 400° С). 
3. KCr(SOx)2 (разб.) + 12H2O = [K(H20)]* + [Cr(H20).]** + 2807 
(pH <7, см. 758). 
4. 2KCr(SO4)2 (конц.) + 6H20 —+—> H{Cr2(H20)s (SO.)3(OH)] + K2SOg 
(кип.). 
5. 2KCr(SO4)2 + 12Н2О + 6 НС = 2[Cr(H2O)s] СЪ + K2SO4 + ЗН2$ 04 
(0— 10° С). 
6. KCr(SO4)2 + ЗКОН (pa36.) = Cr(OH)3) + 2K 28Ou, 
KCr(SOq4)2 + 6KOH (конц.) = K3[Cr(OH).] + 2K 2SOu. 
2K Cr(SO4)2 + 6(N Н. . H20) [разб.] = 2СКОН)з$ + K2SO, + 3(N Ha)2SOq. 
2K Cr(SO4)2 + 2H° (Zn, pa36.H2SO4) = 2CrSO4 + H2SO4 + K2SO.. 
2KCr(SO4)2 + 10КОН (конц.) + ЗН>О2(конц.) = 2К›СгО. + 8H2O0 + 4К›$04. 


een 


760. K2CrO4—— ХРОМАТ КАЛИЯ 


Тарапакаит. Желтый, при нагревании краснеет и плавится. Устойчив Ha возду- 
хе. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по аниону), устойчив в щелочной 
среде. Кристаллогидратов не образует. Разлагается кислотами. Значительно 
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более слабый окислитель в водном растворе по сравнению с K2Cr2O7. Вступает 
в реакции обмена. Получение см. 753’, 754*, 761" ©. 


М, = 194,19; 4= 2,732; tan = 968,3° С; К, = 63,009, 75,169, 


1. K2CrO«4 (разб.) + 12НХ = 2[К(Н20) 4] + CrO2 , 

CrO} + НО? HCrO,; + OH’; pK, = 7,50. 
2. 2K ,CrO4 + 2HCI (pa36.) = K2Cr2O7 + 2КС! + НФ, 
K2CrOq +2НС (< 20%-я) = K[Cr(Cl)O3] + КС! + Н2О. 
2K 2CrOa + 16HCI (36%-я, гор.) = 2СгСЬ + ЗС, T + 8H2O + 4КС. 
2K2CrO4 + H2SO,4 (разб.) = K.Cr207 + K2S0O4 + Н.О. 
2K 2CrO«g (конц.) + Н2О + 2CO2 = K2Cr207 + 2KHCO; (KOMH., р). 
K.CrO4 + 2AgNO3 = Аз›СгО4 + 2KNO3, 
K2CrO4 + Н22МО:)› =Н›СгО44 + 2КМО.. 
7. К›СгО4 + M(NO3)2 = МСгО4 + 2KNO3 (М = Ba, Pb, Hg). 
8. 2K2CrO4 + 2H20 (rop.) + 3H2Si = 2СКОН)з $ + 3S) + 4KOH, 

2K ›СгОх + 8Н2О + 3K2S = 2K3[Cr(OH).] + 384 + 4KOH (в конц. КОН). 
9. 2K2CrO4 + SKOH (конц.) + 8Н2О + 3K[Sn(OH)s] = 2K3[Cr(OH)6] + 

+ ЗК 2$ п(ОН)]. 
10. K2CrO4 + 4Н2$04 (безволн.) + 2KCI = СгСЬО, + 4КИ$О. + 2Н.О 

(30— 50° С). 


<^и>о 


761. K2Cr207 — ДИХРОМАТ КАЛИЯ 


Калиевый хромпик, лопецит. Оранжево-красный, плавится без разложения, 
при дальнейшем нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде; анион 
частично переходит в HOH НСгО; который подвергается кислотному протоли- 
зу. Устойчив в кислотной среде. Кристаллогидратов не образует. Реагирует с 
концентрированной хлороводородной кислотой, разлагается щелочами. Силь- 
ный окислитель в растворе и при спекании, реагирует с типичными восстано- 
вителями. Вступает в реакции обмена и комплексообразования.. Получение 
см. 760°. 


М, = 294,18; d= 2,684: ton = 397,5°С; К,= 12,48, 73,0180. 
1. 4K2Cr207 = 4K 2CrO4 + 2Сг2О; + 30} (500—600° С). 
2. K2Cr,07 + 12H2O = 2[K(H20).]* + Cr,02° , 
СьО?- + НО <= 2HCrOj; pK. = 2,2, 
HCrO; + H2OG— СгО?`+ НзО*; pK, = 6,50. 
3. K2Cr2O7 (конц.) ксю; ® КСгзОю, K2CraOi3 (т.-красн.) [kun]. 
4. KyCroO7 + 14 HE (конц.) = 2CrE3 + ЗЕ; + 7Н20О +2КЕ = (E= Cl, Br, |. 


K1Cr07 + 2H2SO4 (96%-я) = 2KHSO, + 2СгОз $ + НО (75—90° С). 
К›Сг2О7 + КОН (конц.) =.2K2CrO, + H20. 


am 
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11. 
12. 


‘K2Cr2.0; + 7H2SO4 (разб.) + 6 К = Сг($ Оз + 315$ + 4К 2301 + 7Н.О, 


К›Сг-Ожь + 7H2SO4 (конц.) + 6K Br = Cro(SO4)3 + 3Br2 + K2SO« + 7НО 
(кип.). 

K2Cr207 + 4H2SO4 (разб.) + 3H2S = Cr2(SOx4)3 + 3S) + 7НО + КО. 

К›Сг.О? + НО + 3H2S = 2СКОН)з} + 384 + КОН, 

К СгО: + 7H20 + ЗК» = 2КСКОН)4 + 38) + КОН (в конц. КОН). 

K2Cr207 + Н2$ Ох (разб.) + 350) = Cr2 (SO4)3 + К›ЗО‹ + H20, 

K2Cr.0, + 4Н›$О4 (разб.) + ЗКМО) = Cr.(SO4)3 + 3KNO; + 4H20 + K280,, 

K2Cr.O; + 7H2SO4 (pa36.) + 6FeSO4 = Cr2(SO4)3 + 3Fe2(SO,4)3 + TH20 + K2SOx. 


‚ K,Cr,07 + 8HCI (разб.) + 3C2HsOH = 2СгСЬ + 3CH3C(H)O + 7H20 + 2КС! 


. (кип.). 
8K2Cr207 + С‚›Н»2Ои = 8Cr203 + 8K2CO3 + 4CO2 + ИНО (120—450° С). 


3K2Cr2O7 + 21H2SO, (разб.) + 8Al = 6CrSO4 + 4А ($04): + 21H20 + 3К›5О., 
K2Cr,0, + 4Al ='2Сг + 2КАЮ) + АО (800—900° С). 
. K2Cr207 + ЗН) = Cr203 + 2KOH + 2H20 (500° С). 
K.2Cr20, + $ = Сг2О; + К®О. (800 — [000° С). 
K2Cr20;7 + 2C (кокс) = Сг2О: + К›СО: + co (800° C). 


. K2Cr207 + 2AgNO; = AgoCr207 + 2KNQ;. 


CrO3 


~ K2Cr207 (насыщ.) ——> K2Cr3O10, K2Crg0i3. 
‚ K2Cr207 + H2SO4 (разб.) + 4Н2О; (конц.) = 2[Cr(H20)O(O3 ali) (син.) + 


+ 3H,0 + КО. 
[Cr(H20)O(0} aly + Ley = [Cr(LYO(O242] (син.) + H20¢ (L — эфир). 


762. (NH4)2Cr207 — ДИХРОМАТ АММОНИЯ 


Оранжевый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидро- 
лиз по катиону), анион частично изменяет. состав до HCrO, и подвергается 
кислотному протолизу. Кристаллогидратов не образуст. Реагирует с концент- 
рированной хлороводородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Силь- 
ный окислитель в растворе. Получение см. 7545. 
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М. = 252.06; d=2,15; ky = 35,60, 1150. 


(NHa4)2Cr207 = Сг2Оз + No + 4Н.О (168-—185° C). 
(NH4)2Cr20; (pa36.) = 2NHj+Cr,03- —", 
а) Ср? + Н2О => 2HCrO;; pK, = 2.2. 
НСГгО; + Н2О =? С!:0?`+ НзО*; pK = 6,50: 
6) МН: + 2H.0 —> МН. . Н2О + H30*; рк, = 9,24. 
(МН4)›Сг›Ожь + 14 НЕ (конц. гор.) = 2CrE3 + ЗЕ; + 7H20 + 2МН.Е 
| (Е = Cl, Br, 1). 
(NH4)2Cr207 + 2МаОН (конц.) = NazCrO4 + (NH4)2CrO, + H20. 
(NH4)2Cr207 + 2(NH3 - H20) [конц.] = 20NHa)2CrO, + HO. 


6. (NHa)2Cr207 + 7Н25 О (разб.) + 6КЛ = Сг2($О4)з + 3154 + ЗК 25 Ол + 7H20 + 
+ (МН4);504. 
763. СгЕ4 — ФТОРИД ХРОМАСУ) 


Коричневый аморфный или темно-зеленый кристаллнческий, в газообразном 
состоянии — синий. Легкоплавкий, низкокипящий. Реагирует с кипящей 
водой, кислотами, щелочами, диоксидом кремния. Образует фторокомплексы. 
Получение см. 752°, 766'5. 

М; = 127,99; а4= 2,89; tax = 200° С; (ия 400° С. 


3CrF, + 10Н2О = 2СКОН)з+ + Н›СгО4 + 12НЕТ (кип.). 


1. 

2. 2CrF4 + 8HCI (конц., гор.) = 2СГСЬ + СЬТ + 8HF. 

3. 3CrFy + 20МаОН (конц.) = 2Na3[Cr(OH)6] + Ма2СгОхл + 12NaF + 4H,0. 

4. СГ. +90. —*~> CrO, + SiF, (350—400° С). 
5. CrFs + 2МЕ = M2[CrFe] (роз.) [в жидк. BrF3; М = К, Rb, Cs]. 


764. СгЕ5 — ФТОРИД ХРОМА(У) 


Красный, весьма гигроскопичный, низкоплавкий, летучий. Разлагается водой, 
щелочами. Сильный окислитель; реагирует с концентрированной хлороводо- 
родной кислотой, триоксидом серы. Образует фторокомплексы. Получение 
см. 7527, 754°. 

М, = 146,99; tan = 30° С. 


3CrFs + 11H2O = Сг(ОН)з+ + 2H2CrO, + 15НЕ. 
CrF; + SHCI (конц.) = CrCl + Cht + 5НЕ. 
3CrFs + 22NaOH (конц.) = Na3[(Cr(OH).] + 2Ма›СгОх + 15МаЕ + 8Н.О. 
CrFs + 2SbF sm) = (СгЕ#) [Sb2F с (кор.), 
CrFs + CsF = Cs[CrFg] (в жидк. BrF3). 
765. CrCl, — ХЛОРИД XPOMA(ID 
Белый, возгоняется при нагревании в вакууме, термически устойчивый, Хоро- 
шо растворяется в воде, при стоянии из раствора выделяется водород. Темно- 
голубой кристаллогидрат CrCl, . 4Н›О имеет строение [Cr(H20)4Cl.}; анало- 
гичное строение имеет CrCl, в растворе. Реагирует с концентрированными 
серной и азотной кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Очень снльный 
восстановитель, легко окисляется растворенным в воде кислородом. Получе- 
ние см. 7527, 7567, 766" \4. 

М, = 122,90; 4= 2,75 + 2,90; tan =824°C; ии = 1330° С. 
1. СгСЬ. 4H20 = СгСЬ + 4H,0 (1 13° С). 
2. CrCl, + 4H20 = [СКН2О)4 СЫ] (0° C), 
[Сг(Н2О)СЫ + H2OG—— [Cr(H20)5Cl]* + СГ, 


{Cr(H20)5Cl]* + H2O =—> [Cr(H20),C(OH)] + H30". 


FP wWN> 


3. 2CrCl + 10H,O —" СКН). СЫОН + Ht (комн.). 
4. 2СтСЬ + 4Н.5О: (конц.) = Cro(SO4)3 + SOrt + 2Н2О + 4HCIt (кип.). 
СгСЬ + 4НМО; (конц.) = Cr(NO3)3 + МОХ + 2НСИ + НО (кип.). 
5. CrCl, + 2МаОН (pa36.) = Cr(OH)2+ + 2NaCl (в атмосфере Н)). 
CrCl, + 20МН, - HO) [разб.] = Cr(OH)2 $ + 2МНаС! (в атмосфере H)). 


6. 4СгСЬ + 18H20 + O2 = 4{Ск(НО4СЫ ОН. 
7. CrCl, + 2KF (насыщ.) = СтЕ24 + 2KCL. 
8. 2CrCl + 10(NH3 - H20) [конц] + 2NHsClay = 2[Cr(NH3)JClsd + Hot + 


+ 10H,0 (осаждение этанолом). 

9, 2СгСЬ + H[SnCls] —* 2CrCls + Sn + На (в разб. HCl). 

10. 2СГСЬ (конц.) + 2Н2О + 4Ма(СНзСОО) = [Cr2(H20)2 (СНзСОО)« + 4NaCl. 
(т.-красн.) 


766. CrCl; — ХЛОРИД ХРОМА(Ш) 


Фиолетово-красный тугоплавкий, разлагается при прокаливании. Сублимиру- 
ется при нагревании в потоке хлора. Хорошо растворяется в холодной воде (но 
чрезвычайно медленно, растворение ускоряется в присутствии СгС1)}, гидроли- 
зуется по катиону. Для кристаллогидрата СгСВ - 6Н2О существуют изомеры: 
серо-голубой [Cr(H20)sJCh, светло-зеленый [Сг(Н2О)5СПСЬ . НО и темно-зеле- 
ный [Сг(Н2О)«СЫС! . 2H20; зеленые изомеры нерастворимы в концентрирован- 
ной хлороводородной кислоте. Из суспензин СгСВ. 6Н?О в эфире выделен 
коричневый кристаллогидрат CrCl; - ЗН2О со строением [Cr(H20)3Cls]. Реаги- 
рует со щелочами, гидратом аммиака. Слабый окислитель, в растворе восста- 
навливается атомным водородом, при высокой температуре — водородом, 
кальцием, хромом. Слабый восстановитель, в растворе окисляется хлорнова- 
той кислотой, перманганатом калия, галогенами, при высокой температуре -- 
фтором. | Вступает в реакции обмена и комплексообразования. Получение см. 
752°, 753°, 757, 759°. 


СгСЬ: М, = 158,36; d= 2,76; ta = 1150°С (р); К = 34,909. 
[СгН2ОСЬ: М, = 266,45; d= 1,76; tn = 95°C; ky = 77%. 
[Cr(H20)sCl]Ch: М, = 248,43; d= 1,76. 

[Cr(H2O)eClJCl: М, = 230,42; а= 1,585; tan = 83°C: ky = 50,609. 
[Cr(H20)3Ch]: М, = 212,40. 


1. 2СгСВ = 2СгСЬ + Ch (1300° C). 
2. [Cr(H20).]Clh 4 CrCl; (насыщ.) + 6Н2О (0° C), 
[Cr(H20)4Ch]CI - 2Н2ОУ —— CrCl; (насыщ.) + 6H20 (кип.). 
3. [Cr(H20).]Cls = [Cr(H20)«CLJCI - 2H,0 (300° C), 
{Cr(H2O)sClCl2 - Н2О = [СКН2О«СЫС! . 2Н2О (50—55? С), 
2[(Cr(H20)s3Cl3] = [Сг(Н>О)СЫСТ - 2Н2О + CrCl; (200—220° C). 


2{Се(Н2О)«СЫС! - 2H20} = Сг2Оз + 6HCI + 9H2O0 (650° С), 


{Cr(H20)4Cl.JCI - 2HxO —+—> [Cr(H20),ChJCI + 2Н2О 
(KOMH., вак., над конц. Н2ЗО.). 


CrCh (pa36.) + 6H2O = [Cr(H20)6]** + 3СГ (0—10° C, pH < 7; см. 758°), 
3+ CL, 30—50°С + Ch, 50—80° С + 
[СКН = [Cr(H20)sClP"*" <jG—_—[Cr(H20).Ch]. 
(серо-гол.) 20 (св,-зел.) 2 (т.-зел.) 


2CrCl; (конц. + 12Н2О —— > [Cr(H20)]Cls + СЕНО)«СЫСЕ — (комн.), 
[Cr(H20)s]Cls (конц.) = [Сг(Н2О)5СИСЬ + H2O0 (30-—50° С, в разб. HCI), 
[СЕНО СЬ (конц.) = [СКН2О)«СЫС!. 2H204 (50— 80° С, в конц. НС). 


CrCl; -6H2O = [Cr(H20)3Cls] + 3H20 G04 (KOMH., в эфире), 
[Cr(H20)3Cl3] + Н2О = [Сг(Н.О«СЫ]©1 (кип.). 
2CrCl; + ЗН2О (пар) = 6НС! + Сг.Оз (350— 450° С). 


CrCl; + 3NaOH (разб.) = Сг(ОН)зф + 3NaCl, 
СгСЬ + 6NaOH (конц.) = Nas[Cr(OH).] + 3NaCl. 


. CrCls + 3(NH3 - H20) [разб.] = Cr(OH)s¥ + 3NHACL. 

. 2СГСЬВ + ЗН2О + ЗМаСО; = 2СКОН)з{ + 3СО21 + 6NaCl. 

. 4СГСВ + 302 = 2Сг2О; + 6СЬ (800—1000° С). 
. CrCls + Н® (Zn, разб. HCl) + 4H2O = [Сг(Н2О)«СЫ + HCI, 


2СгСВ + H2 = 2СгСЬ + 2HCI (420—500° С). 
. 2СгСЬ + Cr = ЗСгСЬ (250° С, в жидк. АЮ!3), 
2СгСВ + 3Ca = 2Cr + ЗСаСЬ (900—1000° С, в атмосфере Аг). 
. 2СгСВ + 4F2 = 2CrF, + 3С (350—500° С). 
. 2СгСВ + ЗН» = CroS3 + 6НС (600— 650° С). 
. СгСЬ + 6МНэю = [СгОМНУСЬ (-50° С, кат. МаМН)), 
CrCl; + 5МН юж = [СгОМНУ)5СПСЬ (-33,4° С, кип.). 


. 2СгСВ + 16МаОН (конц.) + 3СЁ = 2Ма›СгО‹ + 12МасС! + 8Н2О. 
. 2СГСВ + HCIOs (конц.) + 4Н.О = Н›Сг›Оль + 7HCIT (кип.), 


10CrCl3 + 6КМпО,: (конц.) + 9H2SO4 (разб.) = 5H2Cr207p) + 6MnSO, + 
+ 3K,SO4 + 30HCIT (кип.). 


_ CrCl; + ЗКСМ = СКСМ + 3KCl, 


СгСЬ + 6KCN = K3[Cr(CN).] (желт.) + 3KCI. 


. CrCl; + 6СО + Al (порошок) = [Сг(СО)] + AIC]; — (140° С, р, в бензоле). 
. CrCl; + 3Na(CsHs) = [Cr(CsHs)2] + 3NaCl + C,H (кип. в диоксане). 


электролнз 


. 2CrClyp) ————>_ 2СГСЬ (катод) + Clr (анод). 


767. CrClz02 — ДИОКСИД-ДИХЛОРИД ХРОМА 


Темно-красная жидкость, низкокипящая, термически устойчивая. Разлагается ' 
во влажном воздухе («дымит»). Смешивается с жидким РСЗО, тетрахлоридом 
углерода. Гидролизуется водой, реагирует со щелочами, гидратом аммиака. 
Получение см. 7543, 760. 
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М, = 154,90; а= 1,919; 1 =-96,5° С; tenn = +1179 С. 


1. CrClO2 + 2Н2О (по каплям) = H2CrO,(opanx.) + 2HCI, 
а) Н.СгО. + НО = НСгО;} (оранж.) + НзО* (разбавление), 
HCl + Н2О = СГ + Н:0*:; 
6) НСгО; + СГ + Н:зО* <— [Cr(CNOs] (оранж.) + 2H20. 
2. СгСЬО) + 4МаОН (разб.) = Ма›СгО. + 2NaCl + 2H20. 
3. CrClO. + 4(МН: - НО) [разб.] = (NHa)2CrO, + МН. + 2H20. 


768. Cr2S3 — СУЛЬФИД ХРОМА(Ш) 


Черный, плавится под избыточным давлением пара серы, при прокалнвании 
разлагается. на воздухе окисляется. Не растворяется в воде. Прокаленный 
продукт не гидролизуется водой (в отличие от АБЗз). Не осаждается из раство- 
ра вследствие полного гидролиза ионов Cr” и $7 при их совместном присут- 
ствии (как ионы АР* и $7). Разлагается водяным паром, кислотами, щелочами, 
частично — гидратом аммиака. Получение см. 752", 766'°. 


М, = 200,19; d=3,77; tn = 1000° С (p). 


1. Cr2S3 = Сг® (черн.) + 2$ (1350° С, Bak.). 
2. Сг25з + ЗН (пар) = Сг2Оз + 3H2S (400— 450° С). 
3. Сг28з + 6НС  (конц.) = 2СгСЬ + ЗН251. 
4. CroSs + 6H2SO4 (конц.) = Cro(SO4)s + 384 + 3802 + 6H20, 
Сг2$з + 30HNO; (конц., гор.) = 2Cr(NO3)3 + 3H2SO4 + 24МО) + 12H20. 
5. Cr2S3 + 12МаОН (конц.) = 2Маз [Cr(OH).] + 3Na2S + 6Н2О. 
6. Cr2Sxy + 3(NH3 - НО) [разб.] + ЗН2О = 2СКОН)з + 3NHGHS. 
7. Cr283 + 302 = Сг2О: + 3802 (800—900° С). 


769. [(Cr(NH3)6iCls — ХЛОРИД ГЕКСААММИНХРОМА(И!) 


Оранжево-желтый, при нагревании разлагается. Чувствителен к свету. Умерен- 
но растворяется в холодной воде, в разбавленном растворе протекает аквата- 
ция. Устойчив в сернокислотной и азотнокислотной средах. Разлагается кипя- 
щей водой, концентрированной хлороводородной кислотой, щелочами. Полу- 
чение см. 765°, 766". 


М, = 260,54; d=1,59. 


[Cr(NH3)6]Cl; = СгСВ + 6NH3 (выше 600° С). 
[Cr(NH3)]Cla(konu.) = [СгОМНЗвР* (оранж.} + ЗСГ (комн.). 
[СгЧНЗСЬ + ЗН2О = СКОН)з$ + 3NH3T + ЗМН.С! (кип.). 


[Cr(NH3)6]Cls (насыщ.) + НС! (конц. гор.) = [СгОМНз)5СИСЬ $ + NH4CL. 
{Cr(NH3)JCls (конц.) + ЗНМО; (конц.) = [Cr(NH3)o] (МОз)з$ + ЗНС! (0° С). 
[Cr(NH3)6]Cls + ЗМаОН (разб.) = Cr(OH)34 + 3NaCl + 6NHst (кип.). 


<хирЪфь- 
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770. Naz{Cr(OH)s| — ГЕКСАГИДРОКСОХРОМАТ(Ш) НАТРИЯ 


Зеленый, термически неустойчивый. В растворе устойчив в сильнощелочной 
среде. Разлагается горячей водой, кислотами. Более сильный восстановитель и 
более слабый окислитель, чем Cr2(SO4)3 и Сг(МОз)з. Не восстанавливается 
атомным водородом. Получение см. 757°, 758°. 


М, = 223,01. 
|. Nas[Cr(OH)s] = CrO(OH) + 3NaOH + НО (200° С), 
Nas[Cr(OH)s] = NaCrO, + 2NaOH + 2H,0 (400° C). 
2. Nas{Cr(OH)s] + 12H,O = 3[Na(H20),]* + [Cr(OH)«)” (в 10%-м NaOH), 


Маз[Сг(ОН)4 (конц.) ——> Cr(OH)3) + 3NaOH 
(разбавление водой или кип.). 
3. Nas[Cr(OH)s] + ЗНС (разб.) = СкОН)з$ + 3NaCl + ЗН2О, 
Na;[Cr(OH)¢] + 6 НС! (конц.) = CrCl; + 3NaCl + 6H20. 
2Na3[Cr(OH)s] + ЗМаСЮ (конц.) = 2Na2CrO4 + 3NaCl + 2NaOH + 5H20. 
2Na3[Cr(OH).] + 4NaOH (конц.) + 3Br2 = 2NaxCrO4 + 6NaBr + 8H20, 
2Na3{Cr(OH).] + NaBrO; (конц.) = 2NaxCrO4 + NaBr + 2МаОН + 5H20. 
6. 2Nas3[Cr(OH)s)(p) + 3Na2O2= 2Na2CrO, + 8NaOH + 2H20 (кип.), 
2Na3[Cr(OH)s] + 4МаОН (конц.) + ЗРЬО) = 2Ма›СгО. + ЗМа РЫ(ОН).] + 
+ 2H20. 


771. [С (СО) — ГЕКСАКАРБОНИЛХРОМ 


м > 


Белый, летучий, термически неустойчивый. Чувствителен к свету. Не реагирует 
с водой, разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Разлагается 
концентрнрованной азотной кислотой. Окнсляется хлором, кнслородом. Вос- 
станавливается натрием. Вступает в реакции обмена лигандами. Получение 
см. 766”. 


М, = 220,06; 4= 1,77; 1 = 154,5° С (p). 


NIAMS WN 


[Cr(CO)s] = Cr + 6CO (120-- 200° С). 
[Cr(CO).] + 18Н МО: (конц.) = Cr(NO3)3 + 1SNO2t + 6CO2t + 9Н.О. 

4[Сг(СО) | + 1502 = 2Сг2Оз + 24СО› (300° С). 
2[Cr(CO),] + ЗС — 2СгСЬ + 12CO (комн.). 
[Cr(CO)6] + 2Na = Naf[Cr(CO)s] (желт.) + cot (--40° С, в жидк. NH3). 
2[Cr(CO).] + 4№205 = 2Cr(NO3)3 + 12СОТ + 2NOT (в жидк. СС). 
[СГ(СО4] + СьНыю = [Cr(CoHs)2 | (кор.) + 6COT (кип.). 

МОЛИБДЕН 


772. Мо — МОЛИБДЕН 


Светло-серый металл; достаточно твердый, пластичный. Устойчив на воздухе. 
Не реагирует с водой, разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиа- 
ка, водородом, иодом. Пассивируется дымящей азотной кислотой. Реагирует с 
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водяным паром, концентрированными серной и азотной кислотами (особенно 
хорошо — в смеси с фтороводородной кислотой), при сплавлении — со щело- 
чами на воздухе, кислородом, галогенами, серой, моно- и диоксидом углерода, 
сероводородом. Промышленно важен сплав с железом — ферромолибден 
55% Мо). Получение см. 774'°, 777°, 778" 8, 779" 3. 


М, = 95,94; 4= 10,23; tan = 2620° С; ви = 4630° С. 


1. Mo + 2H,0 (пар) = MoO: + 2H2 (700—800° С). 
2. Мос» + 4H2SO¢ (конц.) г—? Ha[Mo(SO4)Oz]q) + 3802 + 2H20. 
3. Mo + 2HNO; (30%-a, гор.) = MoO; + 2NOT + Н.О. 
4. Mo + 4HF (конц.) + 2HNO; (конц., гор.) = Ho{MoO.F,] + 2NOT + 2Н.О. 
5. 2Mo + 4МаОН + 30) (воздух) = 2Na2>MoO, + 2H20 (400— 500° С). 
6. Мо + 2МаОН + 3МаМО: = Ма›МоО. + 3ЗМаМО) + НО (350—400° С), 
Мо + 2KOH + КСО: = К.МоО, + KCI + H20 (400° С). 
7. Мо + 3F2 = MoFs (20— 50° С), 
2Мо (порошок) + 5Cl, = 2MoCls (40—100° С). 
8 2Mo + 302 = 2MoO; : (600— 700° С, примесь МоО>). 
9. Mo + 2S = MoS; (600—700° C), 
Мо + 2H2S = MoS; + 2H2 (выше 800° С). 
10. Mo + 2CO2 = MoO; + 2CO (1200° C), 
Mo + 6CO = [Mo(CO).] (200° C, p). 


773. MoO2 — ОКСИД МОЛИБДЕНАСЦУ) 


Коричнево-фиолетовый, летучий при прокаливании, разлагается при высокой 
температуре. Малореакционноспособный; не реагирует с водой, разбавленны- 
ми кислотами, гидратом аммиака. Из раствора осаждается в виде МоО(ОН)». 
Разлагается концентрированной азотной кислотой, частично реагирует с кон- 
центрированными шелочами. Окисляется хлором, восстанавливается водоро- 
дом. Легко хлорируется и сульфидируется. Получение см. 772" '°, 774, 778° 3. 


М. = 127,94; а= 6,47; рПР® = 50,0. 


1. ЗМоО) = Мо + 2MoQ; (1800° С). 
2. MoO, + 2HNO; (конц.) = МоОз} + 2NO»t + НО (кип.). 
3. МоОхо + 2МаОН (конц.) < МаМоОзр (гол.) + H20. 

4. MoO: + 2H) = Mo + 2Н2О (700° С). 
5. MoQ) + 2С = MoClO2 (350° С). 
6. MoQ, + 2CCl4 = MoCl, + 2ССЬО (250° С). 
7. MoO: + 2Н» = MoS; + 2НО (400° С). 


774. MoO; — ОКСИД МОЛИБДЕНА(УТ) 


Молибдит. Белый (крупные кристаллы -- светло-зеленые), при нагревании 
обратимо желтеет, перегоняется с водяным паром. Не реагирует с водой. Из 
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холодного раствора осаждается желтый гидрат MoO; - 2H2O (менее точно 
НМоО. . Н2О), из горячего раствора -- белый гидрат МоОз . НО (менее 
точно H2MoO, — молибденовая кислота); они легко.обезвоживаются концент- 
рированной азотной кислотой, чувствительны к свету (синеют вследствие 
частичного восстановления Мо" до Mo’). Проявляет кислотные свойства, 
реагирует со шелочами, гидратом аммиака. Переводится в раствор концентри- 
рованными кислотами (кроме азотной). В растворе восстанавливается атом- 
ным водородом, при нагревании -- водородом, калием. Вступает в реакции 
комплексообразования. Получение см. 772° *, 7732, 7754, 778% 7, 7797, 


MoO3: М, = 143,94: 4 = 4,692; tan = 795° С; 
tenn = 1155° С; ky = 0,138, 2,1076%. 

Мо; . H20: М, = 161,95; 4 = 3,112; ks = 0,2995; 0,50, 
MoO; . 2H20: М, = 179,97; 4 = 3,124; к, = 0,14. 


1. 7MoOsq) + 7Н2О <— H,Mo,04, + 4Нз0* (идет в малой степени). 
2. 8(MoO; - 2Н2О) «3 Н.МозО» + 14H20 (в разб. НМО-), 
НМозО» + Н2О <— Н,Мо,;Ох + НзО*; pKx = 1,84, 
H,Mo,03 + Н2О <= Н)Мо; Ох; + НзО*; р, = 5,01. 
3. МоОз . 2НО = МоО: . НО + НО 
(70- -115° С или над конц. H2SOg, вак.), 
MoO; . Н2О = MoO; + H20 (150— 450° C). 
4. MoQs;-2H.O + HNO; (дымящ.) = MoO; 4 + HNO3 (разб.) + 2H20. 


5. МоО: + 4HCI (конц.) = H2[{MoCl,O.] + Н.О, 
MoOs3 + H2SO, (конц.) + Н2О = Н4{Мо($04)04] д. 


6. 2MoO3; + 12HF (конц.) = Ho{MoFs] + H2[MoO2F,] + 4H20. 
7. MoQs + 2NaOH (конц.) = Ма›МоО. + H20. 
8. MoO; + 2MOH = M2MoO, + НО (500—-600° С; М = Li, Na, К). 
9. 7MoO; + 6 (ЧН: - Н2О) [разб.] = (NH4)s Mo7O24 + ЗН2О (0° C), 
MoO; + 2(NH3- H20) [конц.] = (NHa)2MoOap) + НО (KOMH.). 
10. MoO; + ЗН; = Mo + 3H20 (650— 1000° C), 
MoO; + H2 = MoO: + НО (450- -470° С). 
|. MoO3 + иКы —— К„Мо0; (красн., и = 0,26; гол., и = 0,30). 
«молнбденовая 
бронза» 


H® (Zn, разб. НС 
12. MoO3 бб, МО (ОН) + Мон, 


«молибденовая синь» (коллонд) 
Mo;s0(OH)s (красн.), МоО(ОН)л(зел.). 
13. 2MoO; + 16 КСМ + 7HCI (конц.) + N2HsCl = 2K4[Mo(CN)s] (желт.) + 
+ М1 + 6Н2О + 8KCl, 


5K4[Mo(CN)] + 8HCI (pa36.) + КМпО. = 5K3[Mo(CN)s] (желт.) + 
+ MnCl, + 6KCI + 4H,0. 
14. 12MoO 3 + Н3РО. (конц.) = H3[PMo12049} (желт.) [кип., в конц. НМО:|. 


775. (МН) МотО2.—24-ОКСОГЕПТАМОЛИБДАТ(У!) АММОНИЯ 


Парамолибдат аммония. Белый, термически неустойчивый. Очень хорошо 
растворяется в воде (гидролиз по катиону и аниону). Разлагается кислотами, 
щелочами, гидратом аммиака. Слабый окислитель, реагирует с водородом, 
иодоводородом, сероводородом и другими сильными восстановителями. Mo- 
либдат аммония (NHa)2MoO, устойчив в растворе в присутствии избытка 
гидрата аммиака. Получение см. 774’, 


М, = 1163,79: d= 2.498 (кр.); К, = 280, 470°, 
1. 4(NH4)sMo7O24 = 70NH4)2Mo,013 + 1ONH3 + 5H20 (150-—180° С), 


(NH4)sMo7024 = 6NH3 + 7MoO3 + ЗН.О (350-—450° C). 
2. (NH4)5Mo070 24 . 4Н.О = (NH4)s6Mo7O24 + 4H,0 (90—100° С, вак.). 
3. (NH4)sMo70 4 (разб.) = 6МН;+ Mo,0$; (pH & 7), 


МН; + 2H2.0 => МН: . H20 + НзО*; рК, = 9,24, 
Mo,0$8; + HO <— HMo,03;, + OH’: pK. = 9,24. 
4. (NH4)sMo7024 + 6HNO3 (конц.) = 7МоОз $ +6NHsNO; + 3H20 (кип.). 
5. (NH4)6Mo7024 + 14NaOH (KOHU.) = 7МаМо0. + 6(N Н. . НО) + 4Н.О. 
6. (МН. Мо-О»л + 8(NH3 - H2O) [конц.] = 71(NHa)2MoOapy + 4H,0 
(50-—80° C). 
В. HCI (pa36.) 
7. (NH4)6Mo70 2p) NHC! [Mo.Ow (OH)2 + Mo204(0H)2] 
«молибденовая синь» {коллоид} 
(К -- восстановители: $О», H2S, KI, NoHsCl, SnCh, Н*, Мо, сахароза). 
8. (МН) Мо-О м + ЗН + 7H2 = 7ТМоО(Н)»4 + 6(NH3 - НО) 
[50° С, кат. Рд-черны. 
9. 120(NH4)sMo7O24 + 58 НМО: (конц.) + 7NH4(H2PO4) = 
= 74Н4з [РМог2 Оч] $ + 58МН4МО: + 36Н2О. 


776. Мо — ФТОРИД МОЛИБДЕНА(У!) 


Белое твердое вешество, бесиветная жидкость. Легкоплавкий, низкокипящий. 
Чувствителен к влаге воздуха. Хорошо растворяется в жидком HF. Весьма 
реакционноспособный; реагирует с водой, шелочами. водородем, кремнием. 
Образует фторокомплексы. Получение см. 772’, 779%. 


М. = 209,93: d= 2,543; tay = 171,58° С: ten = 33,88° С. 


1. 2МоЕь + ЗН.О (влага) = MoOF, + MoO:F, + 6 НЕ, 
MoF, + ЗН2О = МоОз} + 6 НЕ. 
2. МоЕь + 8МаОН (разб.) = Ма›МоО. + 6NaF + 4H,0. 
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3. 2MoFs + H2 = 2МоБ; + 2HF (150—200° С, примесь -— зел. МоЕ4). 
4. 4МоЕь + Я + 6НЕъж = 4Н[МоЕ4 + H2[SiF6]. 

5. MoFs + 2Н2О + 2KF (конц.) = Ko{MoOoFuW + 4НЕ (0° C). 
6. MoFe + 3H20 + ЗМНАЕ (конц.) = (NH4)s[MoOsF3] $ + 6HF (0° C). 


777. MoCls — ХЛОРИД МОЛИБДЕНА(У) 


Черно-синий, чрезвычайно гигроскопичный, при нагревании сублимируется и 
разлагается. Чувствителеи к влаге воздуха. Реагирует с водой, кислотами, 
щелочами. Восстанавливается водородом, окисляется кислородом при нагре- 
вании. Получение см. 7727. 


М: = 273,21; а= 2,927; tan = 19% С; 1 = 268° С. 
1. MoCls = MoCl; + Cl. (300—350° С). 


2. MoCls + НО (влага) = МоСВО + 2HCI, 
2MoCls + 5Н2О = H2[MoCls0] Gen.) + 5НС! + MoO(OH)s3¢ (кор.). 


3. MoCls + НМО; (конц.) + 2НХО = Мо03{ + МОХ + SHCIT (кип.). 
4. MoCls + 5МаОН (разб.) = МоО(ОН)з+ + SNaCl + H20. 

5. _ 2МоС5 + O2 = 2MoCI,O (зел.) + Cla (200° С). 
6. 2МоС + 5H2 = 2Мо + L0HCI (900° С). 
7. 3MoCls + 6CO + SAI = 3(Мо(СО + SAICI; (100° С, р, в эфире). 


718. MoS2 — СУЛЬФИД МОЛИБДЕНАДУ) 


Молибденит. Серо-голубой кристаллический или черный порошок; очень мяг- 
кий, жирный на ощупь (как графит), летучий при нагревании, тугоплавкий. Не 
растворяется в воде. Не реагирует с разбавленными кислотами, щелочами, 
гидратом аммиака. Реагирует с концентрированными кислотами-окнслителя- 
ми, «царской водкой», кислородом, водородом. Получение см. 772°, 7737. 


М, = 160,07; d= 4,68 + 5,06; = th. = 2100° С. 


1. MoS2 = Мо + 2$ (1100° С, вак.). 
2. MoS: + 2H20 (пар) = MoO; + 2H2S (500° C). 
3. MoS: + 2Н,50. (конц., хол.) = МоО21 + 2$4 + 250, + 2Н.О. 

4. MoS2 + 18НМО: (конц.) = МоОз{ + 18NO2 + 2H2SO,4 + 7Н.0 (кип.). 
5. 3MoS2 + 18НМО: (конц.) + 12НС 1 (конц.) = ЗН; МосЬоО] + 18МОТ + 

+ 6H2SO, + 6H20. 

6. MoS: + 2H2 = Mo + 2H2S8 (800° C). 
7. 2MoS2 + 702 = 2MoO; + 4802 (400—600° C). 


8. 2MoS2 + 6Ма2 СО; + 902 = 2Ма2МоО.‹ + 4Na2SO4 + 6CO, — (600— 800° С). 
779. |Мо(СО| — ГЕКСАКАРБОНИЛМОЛИБДЕН 


Белый, летучий, термически неустойчивый. В твердом состоянии устойчив на 
воздухе, в этанольном растворе разлагается О› воздуха. Перегоняется с водя- 
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ным паром. Не реагирует с водой, разбавленными кислотами, щелочами, 

гидратом аммиака. Разлагается концентрированными кислотами. Реагирует с 
7 

натрием, галогенами. Получение см. 772°°, 777’. 


M, = 264,00; а= 1,96; (м = 148° С; ки = 155° С (разл.). 


1. [Mo(CO).] = Мо + 6CO (выше 155° С). 
2. [Mo(CO).] + 18HNO3 (конц.) = MoO3 + 6СО; T + 18МО, + 9H2O  (кип.). 
3. [Mo(CO).] + 302 (воздух) = Mod + 6CO, (в этаноле). 
4. [Мо(СО) + 9F2 = МоЕь + 6COF2 (50---70° С). 
ВОЛЬФРАМ 


780. W — ВОЛЬФРАМ 


Светло-серый металл: очень твердый, пластичный (технический продукт — 
хрупкий). Наиболее тугоплавкий из всех металлов. Устойчив на воздухе. Мало- 
реакционноспособный: не реагирует с водой, разбавленными и концентриро- 
ванными кислотами (кроме смеси азотной и фтороводородной кислот), щело- 
чами, гидратом аммиака, водородом, иодом. Окисляется кислородом, галоге- 
нами; реагирует с серой, углеродом, сероводородом, моно- и диоксидом 
углерода. Промышленно важен сплав с железом — ферровольфрам (65—80% 
W). Получение см. 781°, 785'- 3. 


М, = 183,85; d= 19,35; ton = 3387° С: ия 6000° С. 
W +2Н.О (пар) = WO: + 2H2 (выше 600° С). 


2. \+4НЕ (конц.) + 2HNO3 (кони. гор.) ———> H.[WO2F,] + 2NOT + 2Н2О 
(примесь H2[WFs]). 


3. 2W +30; = 2WO; | (выше 500° С). 
4. 2W + 4МаОН + 30) = 2Ма\О. + 2Н2О (500—600° С), 

W + 3NaNO; + 2МаОН = Ма МО, + 3NaNO, + НО (400-—500° С). 
5. \+ЗР, = WF, (20— 150° С, сгорание во фторе), 

W + 3Ch = \УСЬ (500— 800° С, в токе хлора). 
6. W+2E= WE, (800° C, p; E=S, Se). 
т Ww ee), we, wie (1430—1630° С, в атмосфере Hy). 
8 \+2Н;=\5$)+2Н) (выше 400° С). 
9. W+2CO,= WO, + 2CO (1200° C). 
10. W + 6CO = [W(CO).] (200— 300° C, p). 


781. WO; — ОКСИД ВОЛЬФРАМА(У!) 


Светло-желтый, при нагревании становится оранжевым. Летучий при про- 
каливании. Очень плохо реагирует с водой. при стоянии на свету водная 
суспензия синеет. Из раствора осаждаются малорастворимые гидраты: желтый 
WO; - 2Н2О (менее точно H2WO,- НО), при кипячении в кислотной среде — 
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белый WO;- Н2О (менее точно Н.\!/О4 — вольфрамовая кислота, тунгстит). 
Проявляет кислотные свойства, медленно реагирует с концентрированными 
щелочами, гидратом аммиака, при высокой температуре — с оксидами метал- 
лов. Переводится в раствор галогеноводородными кислотами. В растворе 
восстанавливается атомным водородом, при высокой температуре — водоро- 
дом, вольфрамом, углеродом. Легко фторируется и хлорируется. Образует 
гетерополисоединения. Получение см. 7803, 782" 


М. = 231,85; d=7,16+7,27; tna = 1473 С; 
tenn 1800° С; К, = 0,0029. 


1. М\МО.. 2H,0 = WO; -H20 + НО (70—100° С), 
\ Оз . Н2О = WO; + НО (180--350° С). 

2. 6\Озю + 6Н2О <=> H,W,03; + 3H30° (идет в малой степени). 

3. \Оз.2Н2О = МО; . НО} + НО (кип. в разб. НС), 
WO; - Н2О + ЗНС! (конц.) = H[WC130)] + 2H20. 

4. WO;+ 2MOH (конц.) ——> M,WO, + НО (кип.; М = Li, Na, К). 

5. \О; + 20\Нз . Н2О) [конц] —— > (NHa)2WOag + H20 (60—70° С), 


12(NH4)2WO. + 14HCl (оч. разб.) = (NH,)icH2W 12042 + 14МН4С + 6H20. 


6. WO; + 4HF (конц.) = H2{WOF,] + H20. 
7. WO3;+MO=MWOg, (600— 800° С; М = Mg, Ca, Pb, Mn, Fe, Cu, Zn, Cd). 
8. WO;3+ ЗН, = W + 3H2.0 (1000—1200° С). 
0 
9. WO; кони HOD, у ООН) + W308 (OH), W205(OH)¥ (кор.). 
«вольфрамовая синь» 
10. 2WO; + 6F2 = 2WF, + 302 (300—450° С), 
\/Оз + ЗССЬ = WCle + ЗССЬО (450° С, р). 
11. WO + 4С (кокс) = WC + 3CO (900—1000° С, в атмосфере СН.). 
12. WO3 + иМаъ = Ма, МО: 
«вольфрамовая 
бронза» 
(син.-фиол., я = 0,3; красн.., n = 0,6; желт., n = 0,9). 
13. 12\МО: + H3PO, (конц.) = H3[PW120«0](p) (бц.) [кип., в конц. HNO3]. 


782. (NH4)ioH2W 12042 — 42-ОКСОДОДЕКАВОЛЬФРАМАТ(У1) 
ДИВОДОРОДА-ДЕКААММОНИЯ 


Паравольфрамат аммония. Белый, при нагревании разлагается. Плохо раство- 
ряется в воде, разбавленной хлороводородной кислоте. Разлагается концент- 
рированными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Вольфрамат аммония 
(МН4)\!О. устойчив только в аммиачном растворе. Получение см. BL. 


М, = 3060,56; К, = 1,084, 8,600. 
1. (NH4)ioH2W1204 = 10NH3 + 12WO; + 6Н2О (400-—500° С). 
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(NH4)ioH2W 12042 - 4H,0 = (NHa)10H2W 12042 + 4H,0 (40° С, вак.). 
(МН НМ! 204 + 10НСЕ (конц.) = 12WO3+ + 1ONH,Cl + 6H20 (кип.). 
(NHa4)10H2W 12042 + 24NaOH (конц.) = 12Na,WO, + 10(NH3 . Но) + 8Н2О. 
(NH4)10H2W12042 + 140МН. - НО} [конц.] = 1204Н4)2\МОчь + 8H20. 


wPwhry 


783. WCls — ХЛОРИД ВОЛЬФРАМА(УГ) 


Черно-фиолетовый, весьма гигроскопичный. При нагревании плавится, кипит 
и разлагается. Чувствителен к действию влаги воздуха («дымит»). Неустойчив 
на свету. Реакционноспособный; гидролизуется водой (медленно — на холоду, 
быстро — при кипячении), реагирует со щелочами. Восстанавливается водоро- 
дом, типичными металлами. Получение см. 780°, 781'°. 


М, = 396,57; 4= 3,52; tan = 275° С; ки = 347° С. 


1. 2WCls = 2WCls + Ch, (выше 350° С). 
2. 2\МСЬ + ЗН.О (влага) = WCLO (оранж.) + WClO, (желт.) + 6НС!, 

WCl. + ЗН2О = WO3;) + 6HCI (кип.). 
3. \СЬ + 8МаОН (конц.} = Na2WO, + 6МаС! + 4H20. 
4. WCls + 6CO + 2А! = МСО) + 2АСЬ (200° С, р, в эфире). 


784. WC — МОНОКАРБИД ВОЛЬФРАМА 


Серо-синий, очеиь твердый (почти как алмаз), тяжелый, термически устойчи- 
вый. Химически пассивный: устойчив на воздухе, не реагирует с водой, разбав- 
ленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Разлагается концентриро- 
ванной азотной кислотой, «царской водкой». Реагирует с кислородом, хлором. 
Промышленно важен сплав с кобальтом — победит (= 90% WC). Получение см. 
780’, 781'', 785'. 
М; = 195,86; d= 15,63; tan = 2780° С (разл.). 

1. WC =W+C (графит) [выше 2780° С]. 


2. WC + ЮНМО: (конц.) ———> WO3) + CO,T + 10ONO, 1 +5Н0 — (кип.), 
WC + 4HCI (конц.) + 10НМО; (конц.) = НМУСВО] + [ONO T + 6Н2О + 


+ СО, т (кип.). 
3. 2WC + 8МаОН + 502 = 2Ма МО. + 2Ма›СО; + 4H20 (500-—550° С). 
4. WC +20) = \О: + СО (800—1200° С). 
5. WC + ЗСЬ = \СЬ + С (графит) [ло 400° С]. 


785. |W(CO)s| — ГЕКСАКАРБОНИЛВОЛЬФРАМ 


Белый, низкоплавкий, летучий в вакууме, разлагается при нагревании. В сухом 
виде устойчив на воздухе. Не реагирует с водой, разбавленными кислотами, 
щелочами, гидратом аммиака. Разлагается концентрированной азотной кисло- 
той, реагирует с кислородом. Получение cm. 780'°, 783%. 


М; = 351,91; @= 2,65; т = 169° С; ви = 175° С. 
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1. [W(CO)] = W + 6CO (выше 375° С), 


[W(CO).] = WC + 4CO + СО, (= 1030° C). 
2. [W(CO).)] + 18НМО; (конц.) = WO3t + 6СО, Т + 18№0.1Т +9НО — (кип.). 
3. [W(CO).] + 302 (воздух) = WY + 6CO.T (кип. в этаноле). 


4. МСО) + 23NaOH + 90, = 2Ма О: + 12Ма2СО; + 14Н2О 
(400—500° С). 


ЭЛЕМЕНТЫ УПБ-ГРУППЫ 
МАРГАНЕЦ 


786. Mn — МАРГАНЕЦ 


Серебристо-белый или светло-серый металл, более твердый и хрупкий по 
сравнению с железом. В виде очень мелкого порошка пирофорен. В холодной 
воде пассивируется. Реагирует с водяным паром, кислотами, галогенами, кис- 
лородом, серой. Поглощает водород, но не реагирует с ним. Промышленно 


важен сплав с железом — ферромарганец (> 70% Mn). Получение см. 788', 
789'3, 7931, 801". 


М, = 54,938; d= 7,44; tan = 1245° С; ии = 2080° С. 


1. Mn (порошок) + 2Н2О (nap) = Mn(OH)2 + Н, (150° С). 
2. Mn (порошок) + 2НС! (разб.) = MnCl) + Hof, 
Мп (порошок) + H2SO, (разб.) = Ми$О. + HoT. 
3. Mn + 2H2SO, (конц.) = MnSO, + $021 + 2Н.О (70—80° С), 
3 Мп + 8HNOs (разб., гор.) = 3Mn(NO3)2 + 2NOT + 4НО. 
4. Mn (порошок) + 2НО + 2NH.CI (конц.) = MnCl, + 2(NH;- НО) + Н.Т. 


5. Мп+О) = МпО) (до 450° С), 
4Mn + 30, = 2Mn20; (до 800° С), 
Mn — [MnO + (Mn"Mn!!0, | (выше 800° С). 

«окалина». гаусманнит 

6. ЗМп + 42, = МиР) + 2MnF; (выше 100° С), 
Mn + 26, = MnF, (тол.) [600° С, охлаждение до --60° С]. 

7. Mn+ E2= MnE, (200° C; Е = Cl, Br. |). 

8. Mn+S=MnS (до 1580° С). 


787. MnO — ОКСИД МАРГАНЦА(П) 


Зеленовато-серый, термически устойчивый. Имест область гомогенности 
MnOj+, (О <х < 0,13; манганозит). Практически не реагирует с водой и щело- 
чами. Хорошо растворяется в расплаве KCl. Проявляет основные свойства, 
реагирует с кислотами. диоксидом кремния. Окисляется кислородом. восста- 
навливается водородом и алюминием при нагревании. Получение см. 788” |”. 
789 °, 79Г. 
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М, = 70,94; d=5,18; шт = 1780° С. 


MnOg) + 7Н2О—> [Mn(H20).]”* + 20Н`; рПР” = 9,82. 


1. 

2. MnO + 2НС (pa36.) = MnCl: + НО. 

3. 2Мпо+0, —*—> 2Мпо, (300—500° С). 

4. MnO + ЗО) = MnSiOs3 (роз.) [1100° С], 
2MnO + SiO2 = Mn2SiO« (красн.) [1 100—1200° С]. 

5. MnO + Н) = Мл + Н2О (1400° С), 
3MnO + 2Ai = 3Mn + АБО: (800° С). 


788. Mn.03 — ОКСИД МАРГАНЦА(Ш) 


Биксбиит. Бурый, термически устойчивый, разлагается при очень сильном 
1 
нагревании. Возможно, что в определенных условиях содержит примеси Mn! 
и Mn!" Не реагирует с водой. Реагирует с кислотами, окисляется кислородом, 
восстанавливается водородом, монооксидом углерода и алюминием при нагре- 
5 1,17 1 
вании. Получение см. 786°, 789°", 792. 


М, = 157,87; d= 4,90. 


1. 6Mn203 = 4(Mn"™Mn})0, + О» (940—1090° С). 

2. Мп2Оз - пН2О = 2MnO(OH) + (n - 1)H20 (100° C). 

3. Ми2Оза) + 3H20g— 2Мп! + 6ОН`; рПР” = 83,92. 

4. Мп2Оз + 6HCI (конц. гор.) = 2МлСЬ + СЬТ + ЗН2О. 

5. Ми2Оз + ЗН}ЗО.: (50%-я, хол.) = Mn2(SO,)3 + 3H20. 

6. Mn.O3 + 2HNO; (разб.) = Мп(\О;з)› + MnO,t + Н2О (кип.). 

7. 2Mn,03+ 0. —*—> 4МпО; (300° C). 

8. 2(Mn203- nH20) + 2nH.O +O, ——> 4(MnO2- ин). 

9. 3Mn2O3 + H2 = 2(Mn"Mn!!)0, + НО (до 230° С), 
Мп2О; + Н) = 2MnO + НО (300—800° С). 

10. Мп2Оз + СО = 2MnO + CO, (600—800° С). 

11. MnzO3 + 2Al = АБО; + 2Mn (800° С). 


789. МпО> — ОКСИД МАРГАНЦАСУ) 

Черный с коричневым оттенком, при нагревании разлагается. Нестехиометри- 
ческое соединение МпО)_, (недостаток кислорода). Не реагирует с водой. Из 
раствора осаждается гидрат МпО) . иН?О. Переводится в раствор действием 
концентрированных кислот. Проявляет окислительно-восстановительные 


свойства. В природе — самое распространенное соединение марганца (пиро- 
люзит). Получение см. 786°, 787°, 788’, 798", 7995, 800°. 


М, = 86,94; а= 5,026. 
1. 4МпО) = 2Мп2О; + O2 (530—585° С). 
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2. МпО» . яН2О = MnO; + nH20 (200—250° С, Bax.). 
3. MnOoq + 2Н2О—> Mn! + 40H’; рПР! = 56,0. 


4. MnO, + 4НС! (конц.) = MnCl, + 2НО (0° С, примесь MnCl), 
MnClap) = MnCl; + СЬТ (комн.). 
5. 2MnO, + 8HCI = 2МпСЬ + СЬТ + 4H20 (-63° С, в этаноле), 
2МпСВ = 2MnCl, + Chat (выше —40° С, в этаноле). 
6. 4МпО) + 6H2SO, (конц.) = 2Mn2(SO,)3 + Ort + 6НО (до 110° C), 
2MnO, + 2H,SO4 (конц.) —~—> 2MnSO, + 021 + 2Н2О (кнп.). 
7. 2МпО) + ЗМаОН (конц.)=—? MnO(OH)) + МазМпО. + НО (0° C). 
8. 4MnO, + 12NaOH + О) = 4МазМпО. + 6H20 (800° C). 
9. MnO, + KNO; + 2KOH = K2MnO, + КМО, + H20 (350—450° C), 
3MnO;2 + KCIO; + 3K2CO3 = 3K2MnO, + KCI + 3CO2 (400° C). 
10. МлО) + 4CaO = (Са.Мп)Ов (800° С, в атмосфере О)). 
И. MnO 2 + 2SOxp) = MnS20¢ (до 10° С, примесь Мп$О.), 
MnO, + $0) = MnSO« (450° С). 
12. MnO, + Н, = MnO + НО (170—800° С). 
13. МпО,) + С (кокс) = Mn + CO, (600—700° С), 
MnO, + СО = MnO + CO, (комн., кат. CuQ). 


14. МпО) + H2SO, (разб.) + Н2О) = MnSO, + ОХ + 2H,0 
(основная реакция — каталитическая: 2H202 = 2H20 + 0.1). 
15. MnO, + H2SO, (разб., гор.) + КМО) = MnSO, + КМО: + НО. 
16. МпО) + 2Н›5ЗО. (разб.) + 2Ее$ О. = Мп$О. + Fe2(SO4)3 + 2H20. 
17. 6МпО; + 2МН; = ЗМп2О; + N2 + 3H20 (500-—600° С). 


790. MnO; — ОКСИД МАРГАНЦА(УП) 


Марганцовый ангидрид. Темная маслянистая жидкость (в отраженном свете — 
зеленая, в проходящем свете — красная), черное твердое вещество. Весьма 
гигроскопичен, летуч в вакууме. Термически чрезвычайно неустойчив (разла- 
гается в обычных условиях со взрывом даже при перемешивании или помеще- 
нии в вакуум). Устойчив в твердом состоянии при низких температурах в 
атмосфере аргона. Смешивается и реагирует с концентрированной серной 
кислотой (раствор — темно-зеленый). Проявляет кислотные свойства, реагиру- 
ет с водой и щелочами. Сильный окислитель. Получение см. 798*. 


М, = 221,87; d= 2,396; 1 = 5,9% С. 
1. Mn2O7 = Mn203 + 202 (выше 55° С), 
2Mn.07 ——> 4МпО, + 30, 
(0° С, влажный воздух; примеси Оз, НМпоО.). 
2. Мп2Ол. 2Н0$=— Mn2O> (насыш,) + 2Н.О (ло —4° С. в конц. H2SO,). 


Мп2О7 + Н›О(хол.) = 2НМпОдр.. 
4. Mn2O;7 + 2МаОН (pa36., хол.) = 2NaMnO, + H20. 


> 


5. МпзОл + 2H2SOq (98%-я) = 2(MnO3)HSO, + H20. (0—10° С), 
Mn207 + ЗН:50. (98%-я) = Mn2(SOx)s + 2021 + 3H20 (70—75° С). 
6. MnO, + ЗССЬ = 2MnO2 + ЗССЬО + 3Cht (10° С, примесь СО). 


791. MMOH); — ГИДРОКСИД МАРГАНЦА(ПУ 


Белый, иногда с розовым оттенком (пирохроит), при нагревании разлагается. 
Не растворяется в воде. В виде осадка под раствором быстро темнеет из-за 
окисления растворенным кислородом. В обычных условиях проявляет OCHOB- 
ные свойства: реагирует с кислотами, хлоридом аммония в растворе. В очень 
жестких условиях реагирует со щелочами, переводится (частично) в раствор 
действием гидрата аммиака. Проявляет восстановительные свойства. Получе- 
ние см. 786', 793*°, 799°. 


М, = 88,95; d= 3,258; рПР? = 12,80. 
1. Mn(OH)2 = MnO + НО (220—800° С, в атмосфере N2). 
2. Mn(OH): + 2HCI (pa36.) = MnCl, + 2H20. 
3. Mn(OH), + 2NaOH(> 50%-й) = Ма [Мп(ОН)4У (кип. в атмосфере М;), 
Mn(OH): + 2NaOQH — Ма [Мп(ОН).] (130° С, в атмосфере М.). 
4. Мп(ОН)ху + 6(NH3 - НО) [конц] =—> [Ма(ЧН) (ОН) + 6Н2О. 
5. Ми(ОН)» + 2МНаС! (конц. гор.) = MnCl + 2NH3f + 2H20. 


6. 2Мп(ОН)» + О) = 2МпоО) + 2НО (300° С), 
4Mn(OH), (суспензия) + O2 (воздух) = 4МпО(ОН) + 2Н2О. 
7. _ Ми(ОН); + Н2О; (конц.) = МпО-} + 2Н2О (побочное выделение О)). 


8 2Mn(OH), + Ca(ClO)2 = 2МпО»\ + CaCl, + 2Н2О. 
9. Мп(ОН)› + Brag = MnO) + 2HBr. 


792. МпО(ОН) — МЕТАГИДРОКСИД МАРГАНЦА 


Манганит. Бурый (почти черный), при умеренном нагревании разлагается. Не 
растворяется в воде. Из раствора осаждается гидрат Мп2Оз . яН2О, при высу- 
шивании переходит в МпО(ОН). Разлагается концентрированными кислотами. 
Окисляется кислородом (медленно — при комнатной температуре, быстро —- 
при, нагревании). Восстанавливается водородом. Получение см. 7897, 793°, 
794°", 799°. 


М, = 87,94; d= 4,14. 
2MnO(OH) = Мп20О: + НО (250° С, вак.). 


1. 
2. MnO(OH)a) + HxOg=— Ми! + 30H’; рПР" = 36,0. 

3. 2MnO(OH) + 6НС! (конц., гор.) = 2МиСЬ + ChT + 4H,0. 

4. 2MnO(OH) + 3H2SO, (50%-я, хол.) = Mn2(SOx)3 + 4Н2О. 

5. 2MnO(OH) + 2НМО; (разб.) = Мп(МО:з); + MnO. + 2Н2О (кип.). 
6. MnO(OH) + НО + 3NaOH (50%-й) = МазМа(ОН) У (180° С, р). 


7. 4MnO(OH) + О) = 4МпО, + 2Н2О (300° С), 
4MnO(OH) + O2 + (4n -2)Н0 —*—> 4(MnO, - иН?О). 
8. 2MnO(OH) + Hz = 2MnO + 2H20 (500—700° С). 


793. MnSO4— СУЛЬФАТ МАРГАНЦА(П) 


Белый (в виде кристаллогидратов — красновато-розовый), при прокаливании 
плавится и разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону). 
Разлагается щелочами, гидратом аммиака. Слабый восстановитель, реагирует 
с типичными окислителями. Вступает в реакции обмена. Получение см. 78627, 
789, 800°. 


М, = 151,00; 4=3,25; tay = 700°C; № = 62,9, 45,6 


1. 3MnSO4 = (Mn"™Mnl!)0, + 2SO; + $0, (850—1155° С). 
2. МпЗО4 - 5Н2О = Ми$О + 5H20 (250° C, Bak.). 
3. MnSOs (разб.) + 6H20 = [Mn(H20)]** + $02, 
[Mn(H20).]”* + H2O <=> [Mn(H20)5(OH)]*" + H30*; pK, = 10,59. 
4. MnSO, + 2NaOH (pa36.) = Mn(OH),+ + Na2SO, (в атмосфере N2). 
5. MnSO, + 2(NH3- H20) [конц.] = Mn(OH)2) + (МН4)2304 (в атмосфере N2). 
6. 2MnSO« + 4(NH3- Н2О) + Н2О) = 2МпО(ЮН} + 20\Н.4):50. + 2H20 
(кип., побочное выделение О)). 
7. 3MnSO, + 2H20 (гор.) + 2КМпО. = 5MnOp) + 2H2SO4 + К25О., 
ЗМп$О4 + 8Н:5О: (конц.) + 2KMnOg = SMn(SO4)2 + K2SO4 + 8НО 
(50—60° С). 
8. 2MnSO,4 + ЗН2О + 5H3PO03(O2) [конц.] = 2НМпО. + 5H3PO4 + 2Н›$О4, 
2Мп$О. + 16 НМО: (разб.) + SNaBiO; = 2НМпО. + SBi(NO3)3 + 2Na2SO, + 
+ NaNO; + 7Н.О. 
9. МпЗО. + 2H20 + K28206(O)2 = MnO. + K,SO«4 + 2H2SOu, 
2MnSO,4 + 8Н2О + 5K2S206(O2) — 2К МпО. + 4K2SO4 + 8H2SO,4 
(кат. А2МО:). 
10. 2Мп$О4 + 8НМО: (конц.) + 5РЬО) = 2HMnO, + 4Pb(NO3)2 + 2НО + 
+ Pb(HSO,)2. 
11. Мл$ 04 + 2NaOH (pa36.) + МаСЮ = МпО>{ + NaCl + Ма23О. + H20. 
12. 2Мп5О. (разб.) + 2Ма›СОз + НО = Мп›СОз(ОН)5% + 2Ма250. + СО.1. 


электролиз 


13. 2MnSO4 + 2Н2О ————> 2Мпф (катод) + Ort (анод) + 2H2SO,4 
(до 40° С), 
2Мп5О. + Н2$0‹ (40%-я) и, Hat (катод) + Мп2($3О4)з (анод). 
794. Мп2($04)3 — СУЛЬФАТ МАРГАНЦА(ШИ) 


Темно-зеленый, термически неустойчивый. Хорошо растворяется в концентри- 
рованной серной кислоте, из раствора на холоду кристаллизуется коричнево- 
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красный гидрат Мп2($О4)з . Н›$О4 . 6Н.О со строением (НзО*) [Mn(SO4))] - 
- 2Н2О. Разлагается водой, щелочами, гидратом аммиака. Сильный окислитель, 
реагирует с концентрированной хлороводородной кислотой. Получение см. 
788°, 789°, 792%, 79313, 798°. 


М, = 398,06; а= 3,24. 


1. 2Mn2(SO4)3 = 4Ми$О4 + 2503 + O2 (выше 300° С). 
2. 2{Mn2(SOq)3 - H2SO4 - 6Н2О} = 4Мп3ЗО. + 4H2SO, + О) + 10H20 
(160—300° С). 

3. Mn2(SOx)3 (разб.) + 2Н2О — > MnSO, + МлО2 + 2Н2$04 (комн.), 

Mn2(SO,)3 (разб.) + 4Н.О = 2МпО(ОН)} + 3H2SO, (кип.). 
4. 2Мп2($О4)з + 2Н2О = 4MnSO, + 0-1 + 2H2SO, (кип. в конц, H2SO,). 
Mn2(SO4)3 + 2HCI (конц.) = 2Мп$О. + СЁ1 + Н.50.. 
6. Mn(SO4)3 + 6NaOH (конц.) = 2МпО(ОН)1 + 3Na2SO4 + 2H20, 

Мп2(504)з + 6(NH3 . НО) [конц.] = 2МпО(ОН)\ + 3(NH4)2S04 + 2Н.О. 


м 


795. МазМпО4 — ТЕТРАОКСОМАНГАНАТ(У) НАТРИЯ 


Темно-зеленый, на воздухе чувствителен к влаге и СО», термически устойчив. 
Не растворяется в концентрированных щелочах. Ярко-голубой кристаллогид- 
рат МазМпО. . 12Н2О всегда содержит адсорбированную щелочь. В растворе 
устойчив только при низких температурах, разлагается горячей водой. Окис- 
ляется хлором, восстанавливается хлороводородом. Получение см. 789%. 


М, = 187,90; 4=2,61; ton = 1250°С; К, = 0,059® (в 28%-м МаОН). 


1. МазМпОа - 12H,O),—— Na3MnO, (насыщ.) + 12Н.О 

(0° C, в конц. NaOH). 
2МазМпО. + 2Н.О (rop.) = Naz2MnO4 + MnOw + 4МаОН. 
2МазМпО. + 16НС! (конц.) = 2MnCl, + 3ChT + 8H2O + 6NaCl. 
ЗМазМпОх (суспензия) + 4CO2 = NaMnOg + 2MnOo + 4Na2COs. | 
МазМпО. (суспензия) + СЁ = NaMnO, + 2NaCl. 
NasMnQ, + МаМпО.: = 2Na2MnO, (KOMH., в конц. NaOH). 


AW wh 


796. K2MnOs — МАНГАНАТ КАЛИЯ 


Темно-зеленый, при нагревании разлагается. Устойчив в сильнощелочном 
растворе. Кристаллогидратов не образует. Проявляет окислительно-восстано- 
вительные свойства; разлагается водой (быстро — в кислотной среде). Окисля- 
ется хлором, пероксодисульфатом калия. Получение см. 789°, 79851! 1345, 


М, = 197,13; 4=2,80; (пл = 600° С (р); 
К, = 22,4709 (в 10%-м КОН), 0,3159 (в 40%-м КОН). 
1. 3K2MnO, = 2K3MnO, + МпоО) + O2 (190-—500° С). 
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2. К2МпО4 + 12H20 = {К(Н2О)4* + MnOZ” (зел.) (в 10%-м КОН) 
3K2MnO, (разб.) + 2Н2О —*—» 2КМпОз + MnOn + 4KOH. 

3. 3K2MnOg + 4НС! (разб.) = 2КМпО4 + МпО2+ +.4КС! + 2H20. 

K2MnO, + 8HCI (конц.) = MnCh + 2ClT + 2KCI + 4Н.О. 

3K2MnOg + 2CO2 = 2КМпО. + МпО24 + 2K2CO3. 

2К›МпОцр + СЁ = 2КМпО: + 2КС!, 

K2MnO, + C2HsOH (rop.) —+ МпО»з{ + CH3C(H)O + 2КОН. 


2К.МпО. + 2H.0 РЕ Ht (катод) + 2K MnO, (анод) + 2KOH. 


зам» 


797. HMnO«g — МАРГАНЦОВАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Существует в виде фиолетового водного 
раствора (максимальная массовая доля 0,2); сильная кислота. На холоду крис- 
таллизуется гидрат НМпО. - 2Н.О с ионным строением (Н;О5)МпО..Нейтра- 
лизуется щелочами, разбавленным гидратом аммиака. Разлагается в горячей 
воде, реагирует с концентрированной хлороводородной кислотой. Сильный 
окислитель. Получение см. 7903, 793°. 


M, = 119,94. 


4HMnO, (20%-я) —*—» 4МпО»4 + 30.1 + 2H2O (комн.). 


1. 

2. HMnO, (разб.) + Н2О = H30* + MnO; 

3. 2HMnOg + 14НС! (конц.) = 2МпСЬ, + SCht + 8H20. 

4. НМпО. + NaOH (pa36.) = NaMnO, + НО (на холоду). 

5. НМпО. + МНз . H20 (разб.) = МН.Мпо. + H.0 (на холоду), 
2HMnO, + 2(NH3 - Н2О) [конц.] = 2МпО2 + №271 +6 НО (комн.). 


798. КМпО. — ПЕРМАНГАНАТ КАЛИЯ 


Красно-фиолетовый (почти черный), при нагревании разлагается. Умеренно 
растворяется в воде (раствор окрашивается в интенсивный фиолетовый цвет), 
гидролиза нет. Кристаллогидратов не образует. Разлагается в растворе (мед- 
ленно), при действии концентрированных кислот, щелочей и гидрата аммиака 
при нагревании. Сильный окислитель в растворе и при спекании; в сильнокис- 
лотной \среде восстанавливается, как правило, до Mn’, в нейтральной среде —. 
до Mn”, в сильнощелочной среде — до Mn“! . Реагирует с типичными восста- 
новителями, этанолом, водородом. Вступает в реакции обмена. Получение см. 
793°, 796>-© 7, 
М, = 158,03; d= 2,703; ks = 6,36, 2569. 


1. 2KMnOg = K2MnO, + MnO? + O2 (200—240° С), 
3KMnO, = КзМпО. + 2MnO; + 202 (500—700° С). 
2. КМпО. + 6H20 = [K(H20)]* + MnO; (pH 7), 


4KMnO, + 2Н.О —*—> 4MnO.V + 30-1 + 4KOH. 
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3. 2КМпО: + 16HCI (конц., гор.) = 2МиСЬ + 5С1 + 8Н2О + КС, 
2КМпО: + 16НС! (конц.) + 2КС! (конц.) = 2К[МпС4$ + 3ChT + 8Н2О 
(0° С, в эфире), 
KMnQaq + 8HCI (конц.) + КС! (насыщ.) = К [Мис + 2Cht + 4Н2О. 
4. 4КМпО: + 6Н:504(60%-я) = 4MnSO, + 2K2SO, + 50.1 + 6H20 
(примесь Оз), 
2KMnOay + 2H2SO4 (98%-я) = 2K HSO, + Mn207 + НО 
(комн., побочное образование МпО-), 
2KMnOaay + 4Н?$О. (98%-я) = Мп2(5 Оз) + K2SO04 + 4Н.О + 20.7 
(70—75° C). 
5. 4КМпО.: (насыщ.) + 4KOH (15%-й) = 4K2MnO, + 021 + 2Н2О (кип.), 
4К МпО. (конц.) + 4Ва(ОН)зи) = 4ВаМпО.{ +051 + 2Н2О +4КОН (кип.). 
6. 2KMnO, + МН. . Н:О) [конц.] = 2МпО24 + Not + 2KOH + 4Н.О. 
7. 2КМпО. + ЗН}ЗО. (разб.) + 5H.02 = 2MnSO, + 502^ +8H20 + К:ЗО., 
2К МпО. + ЗН:5$О. (разб.) + 5КМО) = 2Ми$О. + 5КМО: + 3H20 + К}З0.4. 
8. 2КМпО. + 8H2SO4 (разб.) + 10FeSO4 = 2Мп$О. + 5Ее2(3О4)з + К2$О4 + 
+ 8H.0. 
9. 2KMnO, + 2H20 (гор.) + 3MnSO, = 5MnO2 + K2SO,4 +. 2Н}2$0., 
2К МпО. + 8Н?250. (конц.) + 3MnSO4 = 5Ми($04)› + K2SO4 + 8H20 
(50—60° С). 


10. 2KMnOa) +3Н: —*—> 2МпО24 + КОН + 2H20 (кат. AgNO), 
2K MnO + 3H2S = 2МпО24 + 384 + 2КОН + 2Н.О. 
11. 2Ж МпОа (разб.) + 8Н:З О (разб.) + LOKI = 564 + 2MnSO,4 + 8Н2О + 6К 2504, 
8КМп0. (конц.) + 8КОН (конц.) + КК» = 8К.МпО + КЮ + 4Н2О, 
2K MnO, (конц.) + 2КОН (конц.) + КЮзь = 2K2MnO, + KIOg) + H20. 
12. 2КМпО. + ЗН:5ЗО. (разб.) + 5K2SO3 = 2MnSO, + 6K2S8O4 + 3H20, 
2К МпО: + H20 + 3K2SOs (конц.) = 2MnOw + 3K2804 + 2KOH. 
13. 2KMnO, + КОН (конц.) + К2ЗО; = 2K2MnO, + K2S0, + Н2О (KOMH.), 
KMnO, + 2KOH (конц.) + K2SO3q) = КзМпО. + K2SO4 + НО (0° C). 
14. 2KMnO, + 3KOH (конц.) + K2(PHOs) = 2К.МпО. + K3PO,4 + 2H20, 
4K МпО. (конц.) + 6KOH (конц.) + K(PH202) = 4K2MnOg + КзРО + 4H20. 
15. 2KMnO. + 2KOH (конц.) + КСМ = 2K2.MnO4 + КОСМ + H:20, 
8KMnO, + 10КОН (конц.) + KNCS = 8K2MnO4 + КОСМ + КО. + 5H20. 


16. 2КМпО. + 2BrF3 = K2[MnF¢)] + MnQ, + 302 + Br2 (100—150° С). 
17. KMnQ, + 2Н$ОзЕ = MnO3F + KSO3F + H2SO4 (0° C). 
18. KMnOs + MNO; = MMnOql + KNO3 (M = Rb, Cs, Ag). 
19. 2К МпО. + 3C2HsOH = 2МпО:4 + 3CH3C(H)O + 2KOH + 2H.0 

(20—30° С). 


799. MaCh — ХЛОРИД МАРГАНЦА(П) 


Скаккит. Темно-розовый. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону), 
хлороводородной кислоте. Кристаллогидраты MnCl: - 4Н2О и MnCl, . 2H20 
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имеют строение [Мп(Н2О)«С|] и [Mn(H20)2Ch]. Не реагирует с водородом. 
Разлагается щелочами, гидратом аммиака. Окисляется кислородом, озоном, 
фтором, хлором. Вступает в реакции обмена и комплексообразования. Полу- 
чение см. 7862*7, 789%, 79125. 


М. = 125,844 d@=2,977; tan = 650°C; 
tenn = 1231° С; ky = 73,97, 112,78. 


1. MnCl, - 4Н2О = MnCh + 4H.0 (до 198° С, вак.), 
MnCl, . 4Н2О = MnCl(OH) + 3H20 + На (230° С). 
2. MnCl; (разб.) + 6H20 (хол.) = [Мп(Н:О) 4" + 2СГ (pH < 7, см. 793°). 
3. 3MnCh + 4H20 (пар) = 6HCI + (Ма Ми О. + Ha (500° С). 
4. МаСьо + H2SOx (конц., гор.) = MnSO, + 2HCIT. 
5. MnCl, + 2маОН (20%-й) = Mn(OH)2+ + 2NaCl (в атмосфере N2), 
MnCl + МН» - Н2О (разб.) = МаСКОН)+ + МНЕ. 
6. 4МпС[. + 302 = 2Ми2О: + 4Cla (600—700° С), 
MnCl, + Н2О + Оз = МпО}4 + 2НС! + Ont (комн.). 
7. MnCl, + МНаН$ (насыщ,.) + иН2О = MnS - иИН2О4 (@елесн.) + МН4С! + HCI 
(кип.), 
Мп8 - лН2О (суспензия) —+ > a-MnS4 (зел.) {kun. в атмосфере N32]. 


8. MnCl, + 2Na(CH3COO) + H2S ——*— > B-MnSJ (бур.) + 2МаС! + 
+ 2CH;COOH. 
9, 4MnCh + Са(СЮ); + 4Ca(OH)2 = 4МпО(ОН)+ + SCaCh +2НО — (kuin), 
MnCh + (NH4)28206(O2) + 2НО = MnO.v + (NH4)2SO4 + H2SO4 + 2HCL. 
10. 2МасЬ + Сыр + 4М = 2М{МаСЫ (красн.) [0°С; М = Na, К, МНА. 
MCI (конц.) 


11. MnCl, ————> МГМаСЫы, M2[MnClq], MaMnCls] (М = Ма, К). 
12. MnCl, + 2КС! + 32) = Ko{[MnF,] + 2С@ (375—400° С), 

MnCl: + МСЬ + 3F2 = М(МпЕ + 2СЬ (500—550° С; М = Mg, Ca, Sr, Ва). 
13. 2MnCl, + 10СО = [Mn2(CO)1o] + 2СЬ [p, кат. Al(C4Ho)s]. 
14. MnCh + 6KCN (конц.) = К4{Ми(СМ)4 (фиол.) + 2КС! — (в атмосфере N2). 
15. MnCl + 2Na(CsHs) = [Mn(CsHs)2] + 2NaCl (кип. в диоксане). 


800. Ми< — СУЛЬФИД МАРГАНЦА(П) 


Зеленый (устойчивая и-модификация) или красновато-бурый (метастабильная 
В-модификация), крупные кристаллы — коричнево-черные (алабандин). Тер- 
мически устойчивый. Не растворяется в холодной воде. Из раствора осаждает- 
ся кристаллогидрат Мп$ . лН2О светло-розового (телесного) цвета. Разлагает- 
ся кислотами, окисляется кислородом. Получение см. 786°, 7997*. 

М, = 87,00; @4= 3,99;  КВ>а) 200—300° С; 


{ал = 1615° С;  РрПР?= 12,96 (а-Ми$). 
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MnS . ИНО —+— a-MnS + иН2О (120—175° С). 


1. 
2. MnSq) + НО Mn(HS)OH») (в разб. NaOH). 
3. MnS + 2HCI (разб.) = MnCl. + Н2$1. 
4. MnS + 4H2SO, (конц., гор.) = Ми$ Ох + 45021 + 4Н2О, 
MnS + 8НМО; (конц., гор.) = Мп$ Ол + 8МО-1 + 4Н2О. 
5. 2MnS + 40: (воздух) = 2МпО, + 2802 (300—400° С). 


801. [Mnz(CO)10] — ДЕКАКАРБОНИЛДИМАРГАНЕЦ 


Желтый, летучий, перегоняется с водяным паром, разлагается при нагреванин. 
Устойчив на воздухе, чувствнтелен к свету. Является кластером [(CO)sMn— 
Mn(CO)s]. Нерастворнм в воде. Реагирует с концентрнрованными кислотамн- 
окислителями, восстанавливается щелочными металлами, водородом. Получе- 
ние см. 799 ^. 


М, = 389,98; d=1,75; ter =154%С (р). 
1. [Mn2(CO)io] = 2Mn + 10CO (выше 110° С). 


2. [МиСО)и + 4H2SO, (конц.) = 2MnSO, + 280. + 4Н2О + 10COT, 
{Mn2(CO)j0] + ЗНМО; (конц.) = 2Мп(\Оз)› + 4МО.1 + 10COT + 4H20. 


3. [Ми(СО)] + 2M = 2M[Mn(CO)s] (в диоксане; М = Li, Ма, К). 

4. [Mn2(CO)jo] + 2(Na, Hg) + 2H20 = 2[МиН(СО) + + 2МаОН + 2Н2\, 
[МпхСО)и] + H2 = 2[MnH(CO)s] (200° C, p), 
[MnH(CO)s] + H20,.—— [Mn(CO)s] + НзО*; pK, = 7,0. 

5. [Mn2(CO)to] + [Rea(CO)10] = 2[(CO)sRe—Mn(CO)s] (150—160° C). 

ТЕХНЕЦИЙ 


802. Tc — ТЕХНЕЦИЙ 


Серебрнсто-белый с серым оттенком, тугоплавкнй, высококипящий. На возду- 
хе тускнеет. Радиоактивен, наиболее долгоживущие нзотопы “Tc и ”Тс; пер- 
вым нз элементов был синтезирован искусственно при бомбардировке молиб- 
дена ядрами дейтерия или рутения нейтронами. Химическая активность значи- 
тельно ниже, чем у марганца. Не реагирует с водой, хлороводородной 
кнслотой, щелочами, пероксидом водорода. Реагирует с азотиой кислотой, 
«царской водкой», кислородом, галогенамн. Продукт деления 35) в ядерных 
реакторах. Получение см. 803', 805°”. 


М, = 97,907; 4= 11,49; {тя 2250° С; [ил = 4600° С. 
Тс + 7НМО: (конц., гор.) = НТсО‹ + 7М0О-1 + 3H20. 


1 

2. 3Tc + 18 НЯ (конц.) + 4HNO; (конц.) = 3H2[TcCl]+ 4NOT + 8H20. 

3. 4Тс + 702 = 2Tc207 (450—500° С, примесь ТсО:з?). 
4. Тс + 5F, = 2ТеЕ5 (200° С), 


Тс + 3F2 = ТеРь (400° С). 
5. Те + 2СЬ = TcCly (400° С, примесь TcCle). 


803. ТО; — ОКСИД ТЕХНЕЦИЯСЧУ) 


Коричнево-черный, летучий при сильном нагревании, термически устойчи- 
вый. Не реагирует с водой, гидратом аммиака. Из раствора осаждается гидрат 
TcO.-nH2O, при высушивании в контролируемых условиях переходит в 
ТОН). Реагирует с концентрированными кислотами, пероксидом водорода, 
кислородом. Частично переводится в раствор концентрированными щелочамн 
(продукты реакции неизвестны). Получение см. 804', 805', 807'. 


М, = 129,91; d=6,9. 


1. TcO2 = Tce + QO, (выше 1100° С). 
2. TcO2-nH.O = ТОН). + и - 2)H20 (100° С, вак.), 
ТсО) - ИНО = ТсО,) + иН2О (400° С, в токе М2). 


TcO, + 6HCI (конц.) = НУТсСЫ + 2H20. 

TcO2 + 3HNO3 (конц., гор.) = HTcO, + ЗМОХ + Н.О. 

2TcO2 + 2NaOH (разб.) + ЗН2О, (конц.) = 2МаТсО + 4H20. 

4TcO2 + 302 = 2Tc2.07 (200° C). 


an Sw 


804. Tce207 — ОКСИД ТЕХНЕЦИЯ(УП) 


Светло-желтый, летучий, при нагревании разлагается. Проявляет кислотные 
свойства, реагирует с водой, образует сильную технециевую кислоту НТсО.4; 
концентрированный раствор — темно-красный, разбавленный раствор — бес- 
цветный. Реагирует со шелочами, гидратом аммиака. Слабый окислитель. 
Получение см. 8023, 803°. 


М, = 307,81; @=3,5; т = 1 9,5° С; tenn = 310,6° С (р). 


1. 2Tc207 = 4ТсО, + 302 (260° С). 
2. Te207 + ЗН2О = 2HTcO, + 2Н2О = 2НзО* + 2TcO3, 
2HTcO« = Tce207 + НО (160° С). 


3. Te207 + 2NaOH (разб.) = 2МаТсО. + H20, 
Tc207 + 2(NH3 - НО) [конц.] = 2NH4TcO, + H20. 


4. 2Tc,07 + 15$ = 4Тс$» + 780, (1000° С, р). 
5. Те2О? + 7CCla = 2ТеС + 7ССЬО + ЗСЬ (400° С). 
6. Tc.O; + 6KI + 14HCI (конц.) = 2КУТсС $ + 314 + 2КС! + 7H20 

(30— 50° С). 


805. NHsTcO4, — ПЕРТЕХНЕТАТ АММОНИЯ 


Белый с розовым оттенком, при прокалнванни разлагается. При храненни 
окрашивается в зеленовато-голубой цвет вследствие радиоактивности. Хоро- 
шо растворяется в воде (гидролиз по катиону). Кристаллогидратов не образу- 
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ет. Разлагается концентрированной хлороводородной кислотой. Восстанавли- 
вается водородом. Слабый окислитель в растворе. Получение см. 804°. 


= 179,94. 


1. 2МНАСО: = 2TcO2 + 4Н2О + N2 (700—800° С). 

2. NH4TcO« (разб.) = NHj+TcO;, 

МН} + 2H,.0<— МН. . НО + НзО*; pK, = 9,24. 

2NHaTcO, + 20НС! (конц.) = 2Н[ТсСЫ + 3СЁ + 8НХО + 2МН4С!  (кип.). 

2МН.ТсО. + 4H2 = 2Tc + 8H20 + М; (300—700° С, примесь NH3). 

2МНаТсО: + 3Zn + 20HCI (конц.) = 2H2[TcCle] + 3ZnCl, + 2МНаС + 8H20. 

2МНаТсО: + 17СО = [Fe2x(CO)io] + 7СО) + INH3 + НО — (240—250° С, р). 

NHaTcOg + 16С2Н5ОН + 18K = K2[TcHo]¥ + 16K(C2HsO) + NH3f + 4Н2О 
(60—70° С). 

8. 2МНаТсО4 + 2HCI (pa36.) + 7Н25 = Тс2$ 14 + 2МНаС! + 8H20. 


электролиз 


9. 4NH«TcO, + 2H2SO, (разб.) ———— 4Тс+ (катод) + 7021 (анод) + 
+ 2(NH,4)2SO4 + 2H20. 


806. TcFs — ФТОРИД ТЕХНЕЦИЯ(У!) 


эби>ь 


Ярко-желтое твердое вещество, желтая жидкость. Весьма чувствителен к влаге 
воздуха. Реакционноспособный; реагирует с водой, щелочами. Получение 
см. 8024. 


М, = 211,90; @= 3,02; {т = 37,4 С; и = 55,3° С. 
1. ЗТеРь + 10НХО = TcO2 + 2НТсО. + 18НЕ. 
2. 3TcF, + 20МаОН (разб.) = ТсОз4 + 2МаТсО. + 18МаЕ + 10Н2О. 
807. TeCla — ХЛОРИД TEXHELIMA(IV) 


Темно-красный, возгоняется при нагревании в токе хлора. Гидролизуется 
водой с образованием осадка, реагирует с хлороводородной кислотой, щело- 
чами. Образует хлорокомплексы. Получение см. 802°, 804°. 


М, = 239,72; 4=3,3; teyon > 300°C. 
TeCl4 + 2Н.О = TcO2 + 4HCL. 


1 

2. TeCig + 2НС (конц.) = НХТсС4. 

3. ToCl4 + 4NaOH (конц.) = Тс(ОН)а+ + 4NaCl (кип.). 
4. TcCl4 + 2МНаС! (конц.) = (МНП сСЬ (в конц. НС]. 
РЕНИЙ 


808. Re — РЕНИЙ 


Светло-серый, весьма твердый, тяжелый, тугоплавкий, высококипящий. Устой- 
чив на воздухе. Не реагирует с водой, гидратом аммиака, водородом, иодом, 
азотом, углеродом, хлороводородной и фтороводородной кислотами. Перево- 
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дится в раствор концентрированными кислотами-окислителями и пероксидом 
водорода, реагирует с кислородом, галогенами, серой. Получение см. 811°, 
814*, 821". 


М. = 186,207; @4= 20,53; tan = 3190° С; (ии м 5900° С 


1. 2Re + 7H2SO, (конц. — >» 2HReO, + 7802 + 6H20 (кип.), 
Re + 7НМО: (30%-я) = HReO, + 7МО) + ЗН.О. 


2. 2Ве+7Н.О: (конц.) = 2НВеО. + 6H20. 

3. 4Re (порошок) + 2H20 + 70, —=—+ 4НВе0.. 

4. 4Ве + 4МаОН (конц.) + 70, ——> 4NaReQ, + 2H20. 

5. 4Ве + 70; = 2Re.0, (400° С). 

6. Ret 3F2. = ReFs (125° С, р, примесь ReF7), 
2Re + 7F2 = 2ReF; (600—700° С). 

7. 2Re + 5СЬ = 2ReCls (400° С, в токе С1.). 

8. Ве+2Е= ВеЕ, (400—800° С, р; Е = S, Se). 


809. REO. — ОКСИД PEHHA(IV) 


Серо-черный, нелетучий, при прокаливании разлагается. Не реагирует с водой, 
разбавленными кислотами, гидратом аммиака. Из раствора осаждается корич- 
невый гидрат ВеО) . nH2O, при высушивании переходит в Ве(ОН).. Реагирует 
с концентрированными кислотами, пероксидом водорода, щелочами. Окнсля- 
ется rite галогенами. Восстанавливается водородом. Получение см. 
8115, 814', 81 


М. = 218,21; а= 11,4. 


1. 7ReO2 = 2Re,0; + ЗВе (850° С, вак.). 
2. ВеО). иН.О = Ве(ОН)л + (n - 2)H20 (120° С, вак.), 
ВеО; - иН2О = ВеО; + nH20 (500° С, вак.). 


3. ReO2 + 6HCI (конц.) = H2[ReCl] + 2H20. 

4. ReO, + ЗНМО: (конц.) = НВеО, + 3NO2 + H20. 

5. ВеО) + 2МаОН = Na2ReQ; (кор.) + НО (350-—400° С, в атмосфере М›). 
6 


4ВеО) (суспензия) + 2H20 + 30, — 4НВе0О., 
4ReO, + 4NaOH + 302 (воздух) = 4NaReO, + 2H20 (325—375° С). 


7. 2Ве0) + ЗН.О; (конц.) = 2НВеО. + 2Н.О. 

8. 2ВеО) + 4H20 + ЗС = 2НВеО. + 6HCI. 

9. ВеО) + 2H, = Re + 2H.0 (400-—700° С). 
1 

1 


0. 2ВеО,) + 50) = 2Re.0, (400° С). 
1. ВеО) + 2МОН + MNOs = = M2ReO, (зел.) + ММО) + НО 
(300—400° С; М = Ма, К). 


810. REO; — ОКСИД РЕНИЯ(У!) 


Темно-красный, нелетучий, при нагревании плавится, затем разлагается. Не 
реагирует с водой, разбавленными кислотами. Реагирует с концентрированной 
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азотной кислотой. Окисляется кислородом. Восстанавливается водородом. 
Получение см. 8115. 


М, = 234,20; @=7,43; tin = 160°C. 


1. 3ReO3 = ReO2 + Re,O7 (300° С, вак.), 
8ВеО: = 4ВеО, + 2Re207 + О, (выше 400° С). 

2. ВеОз + HNO; (конц.) = HReOg + МО.. 

3. 3ReO; + 4МаОН = 2NaReQq + Ма›ВеО: + 2H20 (350---400° С). 

4. 4ВеО; + О) = 2Re207 (160---400° С). 

5. ВеО; + ЗН} = Ве + 3H20 (450—800° С). 


811. Ве О7 — ОКСИД РЕНИЯ(УИ) 


Светло-желтый, летучий, при нагревании темнеет и разлагается. Проявляет 
кислотные свойства, реагирует с водой, щелочами, гидратом аммиака. Boccra- 
навливается водородом, рением, монооксидом углерода. Получение см. 808°, 
809, 8127, 8214. 


М. = 484,41; d=6,14; tna = 301,5° С; than = 358,5° С 


1. 2Re.O7 = 4ВеО) + 302 (600° С). 
2. Ве2О: + НО (rop.) = 2НКеО.. 
3. Re,O; + 6HBr (конц.) = 2Ве 024 + 3Br2 + ЗН2О (кип.). 
4. Ве2О) + 2МаОН (разб.) = 2NaReO, + H20, 
Re2O7 + 2(NH3 . H20) [конц., гор.] = 2МНа«ВеО. + H20. 
5. Re,O7 + 7Н; = 2Re + 7Н2О (выше 500° С). 
6. 3Re,0; + Re = 7ReO; (250—300° С, в атмосфере М2). 
2Re20; + ЗВе = 7Ве О) (500—650° С). 
7. Re2O; + 17CO = [Ве (СО) 4] + 7СО, (250° С, р). 


812. HReO, — РЕНИЕВАЯ КИСЛОТА 


В свободном виде не выделена. Устойчива в бесцветном водном растворе 
(максимальная массовая доля 0,7), сильная кислота. При выпариванин раство- 
ра образуется светло-желтая «твердая рениевая кислота» HsRe2O9, термически 
неустойчивая. Нейтралнзуется, щелочами, гндратом аммиака. Очень слабый 
окислитель. Получение см. 808'—, 809“. 5, 8112, 813°, 816'. 

НВеО4: М, = = 251.21. 

Н.Ве2О»: М, = 520,44; d = 4,87. 


1. HReO, (разб.) + Н2О = НзО* + ReOs. 


2. 2НВеО. (конц.) + Н2О + HaRe20o1) (35° С, Bak., выпаривание), 
2H4aRe2Oo = 2НВеО. + Re,O; + 3H20 (65— 160° C). 
3. HReQs + MOH (разб.) = МВеО. + Н2О (М = Na, К, '/; Ba), 


НВеО. + МН: . H2O (конц.) = NH4ReO, + H20. 
4. 2HReQ, + 21HCI (конц.) + 7H[SnCl3] = 2Веф + 7H2[SnCle] + 8Н2О. 


813. KReO, — ПЕРРЕНАТ КАЛИЯ 


Белый, плавится без разложения. Плохо растворяется в воде, еще хуже — в 
растворах щелочей и хлоридов щелочных металлов. Кристаллогидратов не 
образует. Не реагирует с кислотами, гидратом аммиака. Реагирует со щелоча- 
ми при спекании, сероводородом, монооксидом углерода, водородом. Получе- 
ние см. 812°, 814°. 
М, = 189,30; 4= 4,887; thn = 553° С; 
tean = 1367° С; — К, = 1.208, 7,4709. 


1. КВе0О. + 2КОН = K3ReQs (красн.) + Н2О [400—550° C]. 
2. 2КВеО. + 7H2 = 2Re + 2КОН + 6 НО (800° С). 
3. 2KReO, + 8НС! (конц.) + 4H2 = K2[Re2Cls] (красн.) + 8H20 
(290—325° С, р). 

4. 2КВеО: + 7H2S¢) + 2НС! (разб.) = Веб 74 + 2КС! + 8H20 

(в атмосфере N2). 
2KReO, + 17CO = [Ве (СО)‹] + K2CO3 + 6CO2 (250—270° С, р). 
6. KReO, + НзО' (катнонит) = НВе0, + К* (катионит) + H20. 


м 


814. МН«ВеО.; — ПЕРРЕНАТ АММОНИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по 
катиону), растворимость уменьшается в присутствни МН«С!. Кристаллогидра- 
тов не образует. Реагирует с концентрированной хлороводородной кислотой. 
Очень слабый окислитель: восстанавливается водородом, фосфиновой кисло- 
той. Получение см. 811%, 812°. 


М, = 268,24, d=3,970: ky = 6,23, 32 348%. 


1. 2INH4gReO, = 2ReO2 + М) + 4H20 (365—400° С, вак.). 
2. МНаВеО, (разб.) = МН; + Ве О, 
МН; + 2НО—> МН; . НХ + H;0*; р, = 9,24. 


3. МНаВеО, + 6HCI (конц) —+ > NH4{ReClO] + Clit + 3H20. 
4. 2INH«ReO, + 4Н) = 2Re + N2 + 8H20 (400—1000° С). 
5. 2NH,ReQ, + 2NH,CI + !0HCI (конц.) + 3H(PH202) (конц.) = 
= 20мН4)ВеС&$ + ЗНХРНО)) + 5H20. 
6. NH.ReO, + ММО; (конц.) = МВеО«{ + МНАМОз (МЕК, Rb, Cs, TI, Ag). 
7. NH4ReO, + 18Na + 13С.Н5ОН = Ма{ВеНя{ + 13Na(C2HsO) + 3NaOH + 
+ МН: . Н.О. 


815. Res — ФТОРИД РЕНИЯ(У!) 


Желтое твердое вещество, темно-желтая жидкость, бесцветный газ. Низкоплав- 
кий, легкокипящий, чувствителен к влаге воздуха. Реакционноспособный; pea- 
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гирует с водой, кислотами-окислителями, щелочами, диоксидом кремния. Вос- 
станавливается водородом. Окисляется кислородом. Образует фторокомплек- 
сы. Получение см. 808°. 


М; = 300,20; а= 3,58; tu = 18,6° С; ци = 33,7° С. 
ЗВеЕь + 10Н2О = 2НВе0. + ReOw + 18НЕ. 


1. 

2. ReFs + HNO; (конц.) + ЗН2О = HReO, + 6HF + МО.. 

3. ЗВеЕв + 20МаОН (разб.) = 2МаВеО4 + ВеО24 + 18МаЕ + 10H20. 

4. 4ReFs + 14H,O + О) = 4HReO, + 24НЕ. 

5. ReFs + H2 = ВеЕ4 + 2HF (200° С). 
6. 3ReFs + 38iO02 = 2ReO3F + ReFs + 3SiF4 (до 300° С). 
7. ВеЕыю + 2MF = М{ВеЕ4 (роз.) {M = K, Rb, Cs]. 


816. ReF;-—- ФТОРИД РЕНИЯ(УН) 


Желтый, летучий, легкоплавкий, низкокипящий, термически устойчивый. Pe- 

акционноспособный; гидролизуется водой, реагирует со щелочами, диоксидом 

кремния. Восстанавливается водородом. Образует фторокомплексы. Получе- 
6 

ние см. 808”. 


М, = 319.19; а= 3,6562. 1 = 48,3° С; tenn = 73,3° С. 
ReF; + 4H,0 = HReO, + 7HF. 


1. 

2. ReF;7 + 8МаОН (pa36.) = МаВеО. + 7NaF + 4H20. 

3. 2ReF, + 3H; = 2ReF, + 6HF (200° С). 
4. 2ВеЕль + 3810; = 2ВеОзЕ + 3SiF4 (50—70° С). 
5. ВеЕкю + МЕ = M[ReFs] (желт.) [M = K*, МО*, МО; |. 


817. ReCls — ХЛОРИД РЕНИЯ(Ш) 


Красно-фиолетовый (в газообразном состоянии — зеленый), при нагреванин 
разлагается. Является кластером [ВезС\3]. Хорошо растворяется в холодной 
воде, гидролизуется с образованием осадка. При стоянии во влажном воздухе 
образует гидрат ReCl; . 2Н2О. Реагирует с хлороводородной кислотой, щело- 
чами. Слабый окислитель и восстановитель в растворе. Образует хлороком- 
плексы. Получение см. 818', 819! 


М, = 292,57; tan = 257° С; tun = 327° С. 


1. 2ВеСЬ = 2Re + 3Ch (360—600° С, вак.). 
2. 3ReCls (разб.) + 2H20 (хол.) = [ResCls] - 2Н2Оф. 

3. 2ReCl + 3 +n)H.0 —*— Ве2Оз - иН2О4 + 6HCI (в атмосфере H2). 
4. ЗВеСЬ + ЗНС (конц.) = НЗ ВезСИ:]. 

5. 2ВеСЬ + 6NaOH (разб.) = Re,O3) + 6МаС! + 3H20. 

6. 2ReCl; + ЗН; = 2Re + 6НС! (250-——300° С). 
7. 3ReCls + ЗМС! (конц.) = Мз[ВезСи (в конц. HCI; М = Rb, Cs). 
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818. ReCla — ХЛОРИД РЕНИЯСУ) 


Черный с зеленым оттенком или коричневый. Устойчив в сухом воздухе, 
чувствителен к влаге. Гидролизуется водой с образованием осадка. Реагирует 
с кислотами, щелочами, водородом. Вступает в реакции комплексообразова- 
ния. Получение см. 819°. 


M, = 328,02; d= 4,28 + 4,50. 
2ReCly = ВеСЬ + ReCts (300° С, в токе М2). 


1. 

2. Весь + (2 + n)H20 = ReOQ2 . nH,0J + 4HCl. 

3. Вес + 2HCI (конц.) = H2[ReCle] (зел.). 

4. ReCl4 + 6NaOH (конц.) = NazReOsv + 4NaCi + 3H20 (кип.). 
5. ReCl4 + 2H2 = Re + 4HC!I (250—300° C). 
6. 


ReCl4 + 2MCI (конц.) = МАВеС& у 
(в конц. HCl; М=К*, Rb’, С$*, МНЕ). 
7. ВеС + 6KCN (конц.) = K2[Re(CN)s] (красн.) + 4KCI. 


819. ReCis — ХЛОРИД РЕНИЯ(У) 


Коричнево-серый с зеленым оттенком, чувствителен к влаге воздуха («ды- 
Mut»). Перегоняется без разложения в потоке хлора или в вакууме. Реагирует 
с водой, кислотами, щелочами, кислородом. Восстанавливается водородом. 
Получение см. 808". 


М, = 363,47; d= 3,98; tan = 278° С; —1ки = 330° С (разл.). 


1. ReCls = ReCh + СЬ (выше 330° С, в атмосфере N2), 
2ReCls = 2Re + 5СЬ (выше 600° С). 

2. 3ReCls + (8 + 2n)H20 (rop.) = НВеО. + 2(ReO2 - иН.О){ + 15НС1. 

3. 3ReCls + 4Н2О = HReO, + 2H2[ReCis] + ЗНС! (в 10%-й НС]. 

4. 2ReCls + 4HCI (конц.) = 2НВеС\] + Cht. 

5. 3ReCls + 16NaOH (разб.) = NaReO, + 2Ве 021 + 1SNaCl + 8Н2О (кип.). 

6. 2ReCls + H2 = 2ReCly + 2HCI (70° C), 
2ReCls + 5H2 = 2Re + 10HCI (250—300° C). 


820. Nao|ReHs| — НОНАГИДРИДОРЕНАТ(У!) НАТРИЯ 


Белый, при нагревании разлагается. Чувствителен к влаге и кислороду воздуха. 
Хорошо растворяется в холодной воде, анион устойчив в щелочной среде. 
Сильный восстановитель; реагирует с горячей водой, кислотами, пероксидом 
водорода. Получение см. 8147. 


M, = 241,26. 
|. 2Naj[ReHs] = 4NaH + 2Re + 7H) (245° С). 
2. Na2fReHs] + 8H20 (хол.) = 2[Na(H20)4]" + [ReHs]” (в разб. NaOH). 


3. NaReHs] + 5H20 (nap) —-—> NaReO, + NaOH + 9H2. 


4i1 


4. 2Na2[ReHg] + 4HCI (разб.) = 4МаС! + 2Red + 11 HT. 

5. 4Na2[ReHo] + 22НМО; (разб.) = 4NaReQ, + ЭМН.МО; + 4NaNO3 + ИНО 
(кип.). 

6. Na[ReHg] + 9H202 (конц.) = МаВеО. + NaOH + 13H,0 (кип.). 


7. 4Na2{ReHo|@ + 110; (воздух) —— 4Веф + 8МаОН + 14Н2О. 


821. [Ве(СО)!‹] — ДЕКАКАРБОНИЛДИРЕНИЙ 


Белый, нелетучий, низкоплавкий, разлагается при нагревании. Не реагирует с 

водой, гидратом аммиака. Реагирует с концентрированными кислотами-окис- 
7 

лителями, кислородом. Получение см. 811', 813 


М; = 652,51; d= 2/19; tan = 177°C. 


[Rex(CO) io] = 2Re + 10CO (250—420° C). 
[Re2x(CO) 0] + 34HNOS (коиц.) = ZHReO, + 34NO) + 10CO2T + 16H20. 
2[Re2(CO)10] + 4NaOH (конц.) + 702 = 4МаВеО. + 20COT + 2H,0. 
2[Re2(CO) 10] + 1702 = 2Re2O7 + 20СО) (400° C). 
[Re2(CO)10] + [Mn2CO)0] = 2[(CO)sRe-~Mn(CO)s] (150—160° С). 


wPwWn 


ЭЛЕМЕНТЫ УШБ-ГРУННЫ 
ЖЕЛЕЗО 


822. Ее — ЖЕЛЕЗО 


Серый мягкий ковкий металл; при обычном давлении существует в трех 
полиморфных модификациях (а, у, 5); порошок пирофорен. Медленно окисля- 
ется во влажном воздухе (процесс ржавления). Не реагирует с водой, гидратом 
аммиака; пассивируется в концентрированных серной и азотной кислотах, 
разбавленных щелочах. Реагирует с разбавленными кислотами, концентриро- 
ванными щелочами, неметаллами, монооксидом углерода. Вытесняет благо- 
родные металлы из их солей в растворе. Катион Ее?" — бесцветный, катион 
Fe** — бесцветный (в сильнокислотной среде) или желтый (в разбавленном 
растворе). Техническое железо (чугун, сталь) содержит С (частично в виде 
Fe3C), Mn, Si, $, Ри другие примеси. Второй (после алюминия) по распростра- 
ненности в природе металл. Получение см. 824''"'?, 834%, 844". 


М, = 55,847; d= 71,864(а), 7,5906), 7,409(5); 
tay) = 917° С; Ку5) = 1394° С; ta = 1539° С;  щипя 3200° С. 


1. 3Fe + 4H,0 (nap) = (Ее'Её о. + 4H, (800° С, примесь FeO). 
2. Fe + 2HC! (разб.) = FeCl, + Hot (без доступа воздуха), 
Ее + H2SOq (разб.) = Ее$ О; + Hot (в атмосфере CO»). 


3. Ее + 4НМОз (разб., гор.) = Ее(МОз)з + МОЛ + 2Н.О, 
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vb 


© > 


. Ее + 2KOH (конц.) + 2Н.О 


5Ее + 12HNO3 (оч. разб.) = 5Ее(МОз), + Not + 6Н2О 

(0—10° С; примеси №20, NH4NO3). 
Ее + 2NaOH (50%-й) + 2Н2О = Na2[Fe(OH),] + Hot (кип. в атмосфере М). 
Ржавление железа: 


а) 2Ее + 2Н.О (влага) + О) (воздух) —= 2Ее(ОН);; 

6) 2Fe + 2Н2О (влага) + О; (воздух) + 4CO2 —+— 2Ее(НСОз)», 
Fe(HCO3)2 (влажн.) — + Fe(OH), + 2CO2 (30° С): 

в) 4Ее(ОН); + О» (воздух) + (2n — 4)H2x0 —+—> 2(Ее2Оз . nH20), 
(Fe,03-nH,0) —-> 2FeQ(OH) + (n - ПН.О; 

г) Fe(OH): + Fe:O3-nH,O0 —+—> (Fe"Fel!!)O, + (и + 1)H20. 

3Fe (порошок) + 202 = (Fe"'Fell)O, — (150—600° С, сгорание на воздухе). 


4Fe + 20NaOH (50%-й) + 30) + 6H2O = 4Nas[Fe(OH)s]¥ (20—25° C), 
2Fe + 14NaOH (50%-й) + 3Br, + 2H2O = 2Na4[Fe(H,0)(OH)) + 6NaBr 
(50—60° C). 
2Fe + 3E = 2FeE3 (выше 300° С, E = F; 200—250° С, Е = Cl). 
2Fe + ЗВг> (насыщ.) = 2FeBr3 (кип.), 
Fe + Br2 = FeBr, (600--700° С). 
‚ 3Fe +45 —^ (Fe"Fel!)i, (KOMH., растирание), 
Fe + 1, = Fels (500° С). 
. Fe+ E=FeE (600—950° С; Е =S, Se, Те). 
P (красн.) 
. Fe Fe3P, Fe,P, FeP, FeP, (600—700° С). 
. Fe +No + 3Li = (LisFe)N2 (600° C). 
. бЕе + Py + 80> (воздух) = 2Fesx(PO4) (1000° С). 
_ Fe — 51925 FeSiOs, Fe:SiO, (1100—1300° С). 
фаялит 
. Fe + 2HE = ЕеЕ, + Н, (800—900° С; Е = Е, Cl, Br). 
‚ Fe — FepssN (0 <х< 0,5), FesN, FeaN (350—550° С). 
. 2Ее + 350} (влажн.) ——> FeSO3 + ЕеЗОз$ (комн.). 
. Fe + Fe,03 = 3FeO (900° C). 
. 18Fe + СёНв = 6FesC + ЗН, (700° С, вак.). 
. Ее + 5CO = [Fe(CO)s] (180—220° C, р). 
. Ее + Сиб Ор) = FeSO4 + Cul. 
. Fe + 2KOH + ЗКМО; = К›ЕеО. + ЗКМО) + НО (400—420° С). 


электролиз 
——_ 


ЗН»1 (катод) + К›ЕеО. (анод.) 


823. FeO — ОКСИД ЖЕЛЕЗА(П) 


Черный, при умеренном нагревании разлагается, но при дальнейшем нагрева- 
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нии продуктов разложения образуется вновь. После прокаливания химичес- 
ки неактивеи. Нестехиометрический, имеет область гомогенностн Fe.,O 
(0,05 < x < 0,11; вюстит). В виде порошка пирофорен. Не реагирует с холодной 
водой. Проявляет амфотерные свойства (оснбвные свойства преобладают); 
реагирует с кислотами, гидроксидом натрия (при сплавлении). Легко окисля- 
ется кислородом. Восстанавливается водородом, углеродом. Получение см. 
822', 824'273, 825'*, 826'. 

М. = 71,85; d=5,75; = 1368° С. 
1. 4FeO = (Fe'Fe!!)0, + Fe (560—700° С). 
2. FeO + 7H20 <=> [Fe(H20)s]”* + 20H ; рПР? = 14,37. 
3. FeO + 2HCI (разб.) = FeCl, + H20, 

FeO + 4НМО: (конц.) = Fe(NO3)3 + NOot + 2H20. 


4. FeO + 4МаОН = NagFeO; (красн.) + 2H20 (400—500° С). 
4FeO + 2nH,O + 0, —+ > 2(Ее.Оз . яН20), 
6FeO + O2 = 2(Ее" Ре) Ол (300- 500° С). 
6. FeO + H2S = FeS + НО (500° C). 
7. ЕеО + Н, = Ее + НО (350° С). 
FeO + С (кокс) = Ее + СО (выше 1000° С). 


824. Ее›Оз — ОКСИД ЖЕЛЕЗА(Ш) 


Красно-коричневый (тригональная моднфикация, гематит) или гемно-корич- 
невый (кубическая модификация состава Ре2.67О4; М, = 213,11; 4 = 4,88; болес 
реакционноспособная). Термически устойчивый. Не реагирует с водой, гидра- 
том аммиака. Проявляет амфотерные свойства, реагирует с кислотами, щело- 
чами. Восстанавливастся водородом, монооксидом углерода, железом. Полу- 
ченне см. 8256, 8271, 8311, 8374. 


= 159,69: 4=5,26; tan = 1562°C (р). 
6Fe,03 = 4(Fe" ЕеО: + О, (1200-—1390° С). 


|. 
2. Fe:Oay + 13H20<—> 2[Fe(H20)s(OH)]”* + 40H ; рПР? = 59,39. 
3. Fe,O3 + 6HCI(pa36.) —*—> 2FeCl; + 3H20. 
4. Fe,03 + 6HChr = 2FeCl; + ЗН2О (500° С, в атмосфере Ch). 
5. РеОз + ЗН}2ЗО. (pa36.) = Ре›($О4)з + ЗН2О, 

Fe,03 + 6НМО; (разб.) —^-> 2Fe(NO3)3 + ЗНХО. 
6. РезОз + 2МаОН (конц.) = 2NaFeOs: (красн.) + H2O (600° С, р). 
7. РеОз + Ма›СО: = 2МаЕеО, + СО, (800—900°С). 
8 Роз + 5МаЮ —*—> 2NasFeO, (450--.500° С). 
9. 2Fe.03 + 8Ма2О + O2 = 4NasFeO, (450° С). 


10. FexO; + МО = (M"Fellho, 
(прокаливание; М = Mg, Cu, Ti, Mn, Fe, Ni, Zn, Cd). 
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11. 3Fe.O3 + H2 = 2(Ее' Ее Ол + HO (400° С), 


Ее2Оз + ЗН; = 2Ее + ЗН2О (1050—1100° С). 
12. 3Fe:O3 + CO = 2(Fe''Fell)O, + С04 (400° С), 
ЕеОз + CO = 2FeO + СО} (500—600° С), 
Fe,03 + 3CO = 2Ее + 3CO2 (700° С). 
13. Ее2Оз + Ее = ЗЕе О (900° С). 


825. (Ее 'е\!)О4 — ОКСИД ДИЖЕЛЕЗА(Ш)-ЖЕЛЕЗА(И) 


Магиетит. Двойной оксид. Черный, очень твердый, термически устойчивый. В 
прокалениом виде химически иеактивеи. Не реагирует с водой. Из раствора 
кристаллизуется реакциоииоспособиый гидрат (Fe'Fell!)O, . 2Н2О. Bo влаж- 
ном состоянии легко окисляется О› воздуха. Реагирует с кислотами, щелочами 
(при сплавлеиии). Восстаиавливается водородом, монооксидом углерода, же- 


лезом. Получение см. 822155, 824", 827°. 
М, = 231,54 4=5,11; tan = 1538° С (разл.); РПР? = 70,24. 


1. 2(Fe''Felll)O, = 6FeO + O2 (выше 1538° С). 

2. (Fe'FellO, . 2H20 = (Ее' Ре, + 2H20 (300-4002 С). 

3. (Fe"Fe!l)O, + 8HCI (pa36.) = FeCl, + 2ЕеСЬ + 4Н.О. 

4. (Fe''Fel)O, + 10HNOs (коиц.) = 3Fe(NOs)3 + NO2t + 5Н2О. 

5. (Fe"Fell)O, + 14МаОН = NagFeO3 + 2NasFeO, + 7H20 (400—500° С). 

6. 4(Ее'ЕеТО; + О; (воздух) = 6Fe203 (450—600° С). 

7. (Fe''Fel)O4 + 4Н; = ЗЕе + 4Н.О (1000° С), 
(Ее"ЕеО, + 4CO = ЗЕе + 4CO2 (700° С). 

8. (Fe Felll)O, + Ее = 4FeO (900—1000° С). 


826. Fe(OH)2 — ГИДРОКСИД 2KEJE3A(II) 


Белый (иногда с зелеиоватым оттенком, амакинит), термически неустойчивый. 
Легко окисляется иа воздухе, особеиио быстро — во влажном состоянии. Не 
растворяется в воде. Не реагирует с гидратом аммиака. Проявляет амфотерные 
свойства (оснбвные свойства преобладают), реагируют с разбавлеииыми кис- 
лотами, концентрированными щелочами. Переводится в раствор хлоридом 
аммоиия. Типичиый восстаиовитель. Получение см. 822°, 830°, 834°). 


М, = 89,86; 4=3,4:  рПР?”= 15,10. 


Fe(OH), = FeO + НО [150—200° С; примеси Fe, (Fel! Бе!) Од. 
Fe(OH) + 2HCI (pa36.) = FeCl, + 2H20. 
3. Fe(OH). + 2NaOH (> 50%-it) = Ма [Ее(ОН)«]4 (сиие-зел.) 

[кип. в атмосфере М>]. 
4. Fe(OH): + 2NHACI (конц. гор.) = ЕеСЬ + 2NH3t + 2Н.О. 
5. 4Ее(ОН)› (суспензия) + O2 (воздух) = 4ЕеО(ОН)+ + 2Н.О (кип.). 


No 
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6. 2Fe(OH)2 (суспензия) + Н2О) (разб.) + (п- 3)H20 = FeO; . nH204. 
7. Fe(OH): + NaNO: (коиц.) = ЕеО(ОН) + NOT + NaOH (60° C). 


827. Fe203 . ИНО — ПОЛИГИДРАТ ОКСИДА ЖЕЛЕЗА(Ш) 


Лимонит. Бурый аморфный (осаждеиный), при выдерживании под щелочным 
раствором переходит в FeO(OH); соединеиие стехиометрического состава 
Fe(OH); не выделено. При иагревании обезвоживается. Не растворяется в воде. 
Не реагирует с гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства, реагирует 
с кислотами, коицентрироваииыми щелочамн. Слабый окислитель и восстано- 
витель. Получеиие см. 822°, 831%"', 832', 833°, 835°. 


М; = 213,74 (ana n = 3); d= 3,00+ 3,12; рПР? = 49,92 (ana n = 3). 
1. Fe,O3-H,O = 2Ее О(ОН) + (7 - ИНО (200—250° С), 
Fe.03 - ПН2О = Fe203 + "ИНО (500—700° C). 
2. Fe,03;.nH.O + 6HCI (разб.) = 2ЕеСЬ + (ип + 3)H20. 
NaOH (конц.) 


3. Fe,03-nH.0 —————> _ Fe,0; (примесь Na3[Fe(OH)«]q). 
KOJUIONA 
4. Fe2O3-H.O (суспензия) + 8NaQH@) = 2Na.[Fe(H2O)(OH)] (бел.) + 
+ (n- 5)H20 (70° C). 


5. Fe.O3- пН?Ов» + 1ONaQHe = 2Nas[Fe(OH)s] + (п- 3)H20 
(75° С, в токе М)). 
6. Fe,O3-nH,0 + Fe(OH): = (Fe''Fe!l#)O, + (и + ОНО (600—1000° С). 
Fe2O3 . nH.O + ЗН; = 2Ее + (n + З)Н.О (500—600° С). 
8. РезОз - ИНО + ЗЕ, + 10КОН (конц.) = 2K2FeO, + 6KE + (n + 5)H2O 
(45—55° С; E = Cl, Br). 


я 


828, ЕеО(ОН) — МЕТАГИДРОКСИД ЖЕЛЕЗА 


Гётит. Светло-коричневый, при нагревании разлагается. Не растворяется в 
воде. Не реагирует с гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства: 
реагирует с кислотами, концентрированными щелочами. Слабый окислитель и 
восстановитель. Получение см. 822°, 82657, 827', 831°, 835". 


М, = 88,85; 4=4,37; рПР? = 41,66. 
1. 2FeO(OH) = Fe,03 + НО (500—700° С, на воздухе). 
2. Ее О(ОН) + ЗНС! (разб.) = FeCl; + 2H,0. 


3. FeO(OH) —N20H tom) _, Fe,0, (примесь Маз[Ее ОН). 


KOJUIOH 
4. 2FeO(OH) + Fe(OH): = (Fe''Fe!!)0, + 2Н2О (600—1000° С). 
5. 2FeO(OH) + ЗН, = 2Fe +4НО (500—600° С). 
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829. FeSO4— СУЛЬФАТ ЖЕЛЕЗА(И) 


Белый (кристаллогидрат — светло-зеленый; мелантерит, железный купорос). 
При нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катио- 
ну). Быстро окисляется в растворе O2 воздуха (медленнее — в присутствии 
серной кислоты), раствор желтеет и мутнеет. Окисляется концентрированной 
азотной кислотой. Реагирует co щелочами, гидратом аммиака. Типичный 
восстановитель. Присоединяет монооксид азота. Для реакций обычно берут в 
виде Ее(МН.)2($0.4)›. Получение см. 822?'??, 836°. 


М; = 15191; 4=3,14; ky = 26,6, 437189. 


1. 2Ее$О. = Fe,(SO.)O + $0} (300° С), 
4FeSO, = 2Ее2О; + 4$0) + O2 (700° С, примесь $03). 
2. ЕебО. . 7Н2О = FeSO, + 7H20 (до 250° С, в атмосфере Н)). 


3. FeSO, (разб.) + 6Н.О = [Ее(Н2О)6?* + $02, 
[Ее(Н2О)в]* + НО [Fe(H20)s(OH)]* + НзО*; р, = 6,74. 
4. 2FeSO4 + Н25О: (конц.) + 2НМО; (конц.) = Fex(SO4)3 + 2МО.1 + 2НО 
(95—100° С). 
5. FeSO, + 2МаОН (разб.) = Ее(ОН)›{ + NaSOx (в атмосфере М.), 
FeSO, + 2(NH3 . НО) [конц.] = Ее©Н)›{ + (NH4)2SO.. 
6. 4FeSO, + О. (воздух) + 2Н:О —+—> 4Ее$ ООН). 
7. FeSO (насыш.) + M2SOq (насыщ.) + 6Н›О = M2Fe(SO.)) . 6H204 
(0° C; M = K*, ВЬ*, Сз*МНу). 
8. 2FeSO, (конц.) + CuSO, = Cul + FexSO.)s. 
9. 10FeSO4 + 8Н›5 О; (разб.) + 2КМпО. = 5Ее›($О4)з + 2Ми$ Ол + 8H20 + 
+ К›5О., 
6Ре5О. + 7Н›504 (разб.) + K2Cr2O7 = ЗЕе($О4)з + Сг›($ Ол); + 7H20 + 
+ K,SO.. 
10. 2FeSO, + H2SO, (разб.) + НО) (конц.) = Ее›($О4)з + 2H20, 
6Ее5 О. (конц.) + 4Н›5 О (конц.) + 2KNO3 = ЗЕе($Олдз + 2МОТ + 4Н2О + 
+ KSO4 (кип.). 


11. FeSO, + NO + 5Н2О —* [ Ее(МО*)(Н20) $Од (бур.) [комн.]. 
830. Fe(NH4)2(SO4)2 — СУЛЬФАТ ДИАММОНИЯ-ЖЕЛЕЗА(Н) 


Соль Мбра. Белый, при нагревании разлагается. Менее чувствителен к дейст- 
вию О)? воздуха в растворе (в отличие от ЕеЗО.4). Хорошо растворяется в воде, 
подвергается гидролизу по катиону железа(П). Реагирует с азотной кислотой, 
щелочами, гидратом аммиака. Типичный восстановитель. Получение см. 829%. 


М, = 284,05; 4= 1,864 (кр.); К, = 26,4, 5200. 


1. 2Fe(NHa4)a(SOa)2 = Fe2(SO4)O + SO3 + 2NH4HSO, + 2МНз (300° C). 
2. Fe(NH,4)2(SO4)2 - 6H20 = Fe(NHa)2(SO4)2 + 6H20 (100° C). 
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831. 


Fe(NH,)2(SO,)2 (разб.) + 6Н2О = [Fe(H20).]”* + 2NHj + 25027 

(pH <7, см. 829°). 
2Fe(NH,4)2(SO«)2 + H2SO4 (разб.) + 2НМО: (конц.) = Fe2(SO,4)3 + 
+ 2(NH,)2S0, + 2М0-1 + 2H20 (Kum.). 
Fe(NH,4)2(SOx)2 + 2NaOH (pa36.) = Fe(OH) + (NH4)2SO4 + Ма23 04 

{в атмосфере N2), 
Fe(NH,).(SO4)2 + 2(NHs3 - H20) [конц.] = Ее(ОН)2{ + 204Н4):50.. 
10Ее(МН4)2($0.4)› + 8Н2$04 (разб.) + 2КМпО. = 5Ее›($О4)з + 
+ 10(NH4)2SO4 + 2MnSO, + K2SO, + 8H20, 
6Fe(NH,4)2(SO4)2 + 7Н2ЗО. (pa36.) + K2Cr207 = 3Fe2(SO4)3 + Cro(SOxu)3 + 
+ 6(NH,4)2SO, + K2SO,4 + 7H20. 


Fe(SO4)3 — СУЛЬФАТ ЖЕЛЕЗА(Ш) 


Белый (иногда светло-желтый), при нагреваиии разлагается. Хорошо раство- 
ряется в холодной воде (сильный гидролиз по катиону). Не растворяется в 
концентрированной сериой кислоте. Разлагается горячей водой, щелочами, 
гидратом аммиака. Слабый окислитель. Вступает в реакции обмена. Получе- 
ние см. 824°, 833*, 836%, 837°. 
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М, = 399.88; а= 3,097; К, = 4400829. 


Ее›(Ол)з = Ее2Оз + 350; (500—700° С), 
2Fe2(SOx)s = 2Fe203 + 6SO2 + 30, (900—1000° C). 
Fe(SO.)3 . 9H20 = Ее2($0.) + 9H20 (70—175° С). 
Fe,(SO,)3 + 12H20 = 2{Fe(H20).}* + 3 SO2- (в 50%-й H2SO,), 


a) [Fe(H20)** + HO <— [Ее(Н2О)ХОН)р * (желт.) + НзО*; pK, = 2,17, 
[Ее(Н.О)5ОН)]* + HxO—— [Fe(H20)4(OH),]* (желт.) + НзО*; pK = 3,26; 


‘6) 2Ее(Н:О)4?* + 2H2x0<— [FexH20)s(OH),]* (желт.) + 2НзО*; рК. = 2,91. 


Ее2($О«)з + 2Н2О = 2Ее 5 О«ОН)+ + Н25 04 (150° С, р). 
Fe(SO,)3 + 2NaOH (разб.) = 2Ее$О4(ОН)1 + Ма2$О4, 
Без(3О4)з + 6NaOH (15—20%-й) = 2FeEOQ(OH) + ЗМа25 О. + 2Н2О  (кип.). 
Ее2($О4) + 6(NH3 - H20) + (n — 3)H20 = Ее2Оз - nH2.O1 + 3(NHa)2SOx. 
Fe2(SOx)3 + FeSO4 + 8МаОН (разб.) = (Fe"'Fel!)O,) + 4Na2SO4 + 4H2O 
(кип.). 
Fe2(SOx) (конц.) + M2SQx (коиц.) + 24H20 = 2{MFe(SO,)2 - 12Н.0}+ 
(0°С;М=К*, Rb*, Сз* МНЕ). 
Fe2(SO«)3 + 2NaHoPO4 = Ма›$О4 + 2Н›5 О. + 2FePO,d. 


гетерозит 


. Бе (ЗО4)з + H[SnCl3} + зна (конц.) = 2ЕебО4 + H[SnCle] + Н?$0., 


Fe2(SO,)3 + 3H°(Fe, разб. Н:ЗО4) = 2Ее5О1 + H2SOu. 


832. ЧаРеО) — ДИОКСОФЕРРАТ(Ш) НАТРИЯ 


Зеленый с коричневым оттенком, плавится без разложеиия. Реагирует с водой, 

кислотами, оксидом и пероксидом натрия. Окисляется кислородом, галогена- 
7 

ми в щелочиой среде. Получение см. 824°”. 


М, = 110,84; 4= 4,05: tan = 1350° С. 
2МаЕеО. + (п + 1)H2O (хол.) ——> Ее2Оз . ПН.О$ + 2NaOH. 


|. 

2. МаЕеО) + Н2О = FeQ(OH)) + NaOH (кип.). 

3. МаЕеО) + 4НС (разб.) = FeCl; + NaCl + 2H20. 

4. NaFeO, + 2Na,0 ——> NasFeO, (500° С, в атмосфере М;), 
4МаЕеО) + 6Ма2О + О) (воздух) = 4NasFeO, (400° С). 

5. 2М№аЕеО) + ЗМа2О) = 2Na2FeO, + 2Ма›О (500° С, в расплаве МаОН). 


6. 2NaFeO, + 3E2 + 8МаОН (конц.) = 2Na2FeO, + 6NaE + 4Н.О 
(50—60° С: Е = Cl, Br). 


833. К›ЕеО. — ФЕРРАТ КАЛИЯ 


Красно-фиолетовый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде 
в присутствни щелочей. Сильный окислитель; реагирует с кипящей водой, 
кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 82223. 24, 827%. 


М, = 198,04. 

1. 2K ,FeO4 = КзЕеО1 + КЕеО) + O2 (500—700° С, примесь Fe2O3). 

2. КЕеОл + 12Н2О = 2[К(Н:0)4 * + Ее О (в разб. КОН). 

3. 4K FeO, + 6Н2О = 4Ее О(ОН)}\ + 8КОН + 30,7 (кип.). 

4. 4K .FeQ4 + 10H2SO,4(pa36.) = 2Ее›($О4)з + 302 T + 4K2SO4 + 10H20. 

5. 4K2FeO, + 4KOH = 4K3FeO, + О) + 2H20 (400---450° С). 

6. 2K2.FeO, + 2(NH3 - H.O){konu.] = 2FeO(OH)Y + Not + 4KOH + 2Н2О 
(кип.). 

7. 4К›ЕеОщр) + 3Cr(OH): = 4Ее О(ОН) + 3K2CrO4 + 2KOH (кип.). 


8. K2FeOQ, + Н2О + ВаСЬ = BaFeO, . Н›ОЦкрасн.) + 2KCL. 
834. FeCl, — ХЛОРИД ЖЕЛЕЗА(Н) 


Лавреисит. Белый (кристаллогидрат — зелеиый), плавится и кипит без разло- 
жения. Летуч в потоке НЦ при нагреваиии, в газе — димер Fe2Cl,. На воздухе 
желтеет вследствие окисления. Хорошо растворяется в холодной воде (гидро- 
лиз по катиону) и хлороводородиой кислоте. Разлагается кипящей водой, 
кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Типичный восстановитель, при сто- 
яиии раствора окисляется растворенным в воде О›. Восстанавливается водоро- 
дом. Вступает в реакции обмеиа и комплексообразования. Получение см. 
8222. 16, 8233, 8262“, 835% 1. 


М, = 126,75; а= 3,162: {т = 674 С; teun = 1023°С; К, = 68,509, 90.78%. 
1. FeCl; -4H,O = FeCl, + 4НО (220° С, в атмосфере N2). 
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2. FeCh(pa36.) + 6H20(xon.) = [Ее(Н2О)4** + 2СГ (pH < 7, см. 829') 


3. FeCl, + НО = FeCh(OHW + НС! (кип.) 
4. FeClys + Н.ЗО«конц., гор.) = FeSO4 + 2НСИ, 
FeCl, + 4НМОз(конц.) = Fe(NO3); + NOt + 2НСИ + НО (кип... 
5. FeCl, + 2МаОН(разб.) = Fe(OH)2+ + 2NaC! (в атмосфере М.). 
FeCl, + 20NH3 . НЮ)конц.] = Fe(OH). + 2МНаС! (80° С, в атмосфере М2) 
6. 4FeCh + 302 = 2Ее0; + 4СЬ (450--480° С) 
7. 4ЕеСЬ + 6Н2О + O = 4ЕеО(ОН)+ + 8HCIT (кип.) 
8. FeCl+H2.=Fe+2HC! . (выше 500° С) 
9. 2ЕеСЫр) + Cl, = 2ЕеСЬ. 
10. FeCl, + Маз$ = Резу + 2NaCl. 
11. РеСсь(насыщ.) + (МНа)2СО; (насыш.) = ЕеСОз+ + 2МН4С! 


CHACPHT (()...10° С, в атмосфере СО:) 
12. SFeCl, + 8НСКразб.) + КМпО. = 5ЕеСЬ + MnCl, + 4Н2О + KCl, 
6FeCl, + 14НСКразб.) + K2Cr2,O7 = 6FeCl; + 2СгСЬ + 7H20 + 2КС!. 
13. FeCl, + 2Na(CsHs) = [Ее(С5НУ] + 2МаСЕ + (в этаноле) 


14. FeCl, — Мышь > Мес, МЕеСЫ] 


(М = Ма", K*, Rb’, Cs’,NHj , TI’) 
15. ЗРеСЬ + 6KCN(pa36.) = 6КС! + (Fe”*)o[Fe(CN)s] $ (в атмосфере №›}. 
FeCl, + 6КС№ конц.) = K4[Fe(CN)s] + 2KCI. 
16. FeCl, + K3[Fe(CN)s] = K(Fe*")[Fe(CN).]¥ + 2KCI. 


17. FeClypy) Ре Feb(katon) + Cht (анод) [90° С, в разб. НС! 


835. ЕеС; — ХЛОРИД ЖЕЛЕЗА(И!) 


Молизит. Черно-корнчневый (темно-красный в проходящем свете, зеленый в 
отраженном свете). При нагревании плавится (красная жидкость), кипит и 
разлагается; в жидкости и паре -- димер Fe2Cls. Хорошо растворяется в воле 
(сильный гидролиз по катиону) и в хлороводородной кислоте. Кристаллогил- 
рат FeCl; -6H2O имеет строение [Ее(Н›О)«СЫС!. 2Н2О. Реагирует с кипяшей 
водой, щелочами. Слабый окислитель и восстановитель. Вступает в реаклии 
обмена и комплексообразования. Получение см. 822%, 824> 4. 8277, 834”. 


М, = 162,21; d= 2,898; {пл = 307,5° С(р): 
{кип = 316° С(разл.): к, = 91,90% 52689). 


1. 2FeCh <>? 2FeCh + Ch (500° С) 
2. Бесь -6H2O (желто-кор.) = [Ее(Н2О)4СЫС! + 2H20 (37°С). 
2{Бесь . 6Н2О} = ЕеОз + 6НС! + 9H2O (выше 250° С) 


> 


2ЕеСЬ(конц.) + 4Н?О(хол.) = [Ее(Н›О)«СЬ]' (желт.) + [FeCla] 
4. FeCl;(pa36.) + 4Н2О(хол.) = [Ее(Н›О)« СЫ!" + Cl , у 


а) [Ее(Н2ОмСЫ + Н2О > [Fe(H20)sCi]” (желт.) + СГ: pK, = 0,30, 
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(Fe(H.0)sCl]** + Н2О <> [Fe(H20)]** + СГ; pKu = 1,48; 


6) [Ее(Н;0)5С1* + НО <=> [Fe(H,0),ClOH)]* + H30*; рк, = 3,05. 
FeCl3 + 2Н.О(гор.) = FeCl(OH)24 + 2HCI, 
2FeCl; + ЗН2О(пар) = Ее2Оз + 6HCI (350—500° С). 


FeCl; + НСКконц.) + Н2О = H[FeCl,] + Н2О = [FeCl] + НзО*, 

a) [FeCl] + 2H.O <> [Fe(H.0)Cl]; 

6) [Fe(H,O)2Cl,] + H2O <— [Ее(Н2О)зСЬ](желт.) + CY; К, = 1,63. 
2FeCla + ЗН2ЗО«(конц., гор.) = Fe2(SO,)3 + 6HCIT. 

2ЕеСЬ + 6NaOH(pa36., гор.) + (n — 3)H.0 = Ее2Оз - nH,OL + 6NaCl, 
2FeCl; + 3BaCl, + 12МаОН (29-—-33%-й) = Bas[Fe(OH)s]2 + + 12МаС! 


(кип.), 
FeCl; + 2BaCl, + 7МаОН(50%-й) = Ва2[Ее(ОН)/{ + 7NaCl (кип.). 
2FeCl; + 6(NH3 . Н.Оонц]] + (п — З)Н2О = Fe2O3 . nH,.04 + 6МН.С1. 
. 4ЕеСЬ + 302(Bo3ayx) = 2Fe,03 + ЗСЬ (350—S00° С). 
‚есь —“-> K [FeCl], киЕеСЫ (350° С, в атмосфере СЬ), 
2FeCl; + 3CsCl = Сз3[Ее›СЪ] (400° С, в атмосфере Cl). 
. ЕеСЬ(безводн.) + FeCl; - 6Н2О = 6Fe(Cl)O + 12НС! (250—-300° С). 
. 2FeCl; + 2К = 2ЕеСЬ + [5$ + КС! (Ha холоду — примесь Ре[з?), 
2FeCl; + 3Na2S = 2Ее5{ + SL + 6NaC! {на холоду — примесь Ее›5з?). 
. 2FeCl; + H2 = 2ЕеСЬ + 2НС! (250—300° С), 
2ЕеСЬ + Ее = ЗЕе С], $ (кип. в тетрагидрофуране). 
. FeCl; + Al = Ее + AICh (200° С), 
2ЕеСЬ + 3M = 2Ее + ЗМСЬ (300—400° С; М = Mg, Zn). 
. 2ЕеСЬ + 2Н20 + $0) = 2ЕеСЬ + H2SO, + 2HCI, 
2ЕеСЬ + 2Н:$ = Ее($2) + FeCl, + 4НС! (600° С). 


. 2ЕеСь + НСКконц.) + H[SnCls] = 2ЕеСЬ + Н›$пСЫ. 
. 2FeCl; + 6K CN(pa36.)= (Fe**)[Fe(CN)s] + 6KCI, 


FeCl; + 6KCN(konu.) = K3[Fe(CN).] + 3K Cl. 


. FeCl; + Ka[Fe(CN)s] = K(Fe**)[Fe(CN)s]) + 3K CI. 
. FeCl; + nKNCS(pa36.) + mH20 = [Fe(H20)n(NCS),]Cls-n(kpacu.) + nK Cl 


(m+n=6,n= 1 + 3). 


. FeCls + nKNCS(konu.) + mH20 = K,-3[Fe(H2O)n(NCS),] (красн.) + 3K C1 


(m+ n=6,n = 3+ 6), 
a) K3[{Fe(NCS).] + 4КЕ(конц.) = K[FeF4lp)(6u.) + 6K NCS; 


6) K3{Fe(NCS)«] + 2H3PO4 = Hs[Fe(POs)2|@)(6u.) + 3K NCS + 3HNCS. 


836. Ее5 — СУЛЬФИД ЖЕЛЕЗА(И) 


Темно-серый с зеленым оттенком (почти черный), термически устойчивый, 
разлагается при прокаливании. Нестехиометрический, имеет область гомоген- 
ности Fe,_,S (0,1 <x < 0,2; пирротин). Чувствителен к Oz воздуха во влажном 
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состоянни. Не растворяется в воде. Не реагирует со щелочами, гидратом 
аммиака. Разлагается кислотами. Получение см. 822, 834", 835 °. 


М, = 87,91: 4=4,62: ш= 1195 С; рПР? = 16,47. 


1. FeS=Fet+S (выше 700° С, вак.). 
2. FeS + 2НСКразб.) = FeCl, + H2St (в присутствии Ее, примесь Н)). 
3. FeS + 2СН.СООН(конц.) = Ее(СНзСОО)› + H:S Т. 
4. 2Ее$ + H:SO.(konu.) + 18НМОхконц.) = Ее2($Оа)з + 18NO, 1 + 10H20. 
5. РеЗ(влажн.) + 202(po3ayx) —ь FeSO, (примеси $, Fe,03- яН?О). 
6. FeS(cycnen3ua) + НО <—— Fe(HS)OH,) (в разб. КОН). 
7. 2FeS +S + K.S = 2K[FeS2](xpacn.) [950-—1000° С]. 
8. 2FeS +5 + Сиз$ = 2(Fel'Cu')s, (800—1000° С), 
халькопирит 
2(Fe''Cu')$, + 50; + 2SiO2 = 2Си + 2FeSiO; + 450, (1000° С). 


837. Fe(S2) — ДИСУЛЬФИД(2-) ЖЕЛЕЗА(И) 


Светло-желтый (а-ромбическая модификация) или темно-желтый (В-кубичес- 
кая модификацня). Термически устойчивый. Не растворяется в воле. Не реаги- 
рует с разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Разлагается 
кислотами-окислителями. Окнсляется при прокаливании на воздухе. В про- 
мышленности используют минералы марказит (a) н пирит (В). Получение 
см. 835°”. 


M, = 119,98; d= 4,9(а), 5.02(В); tan = 743° С: Ка -—> В) > 365° С. 


1. Fe(S2) = FeS + 5$ (выше 1170° С, вак.). 
‚ Fe(S2)) + 6H20 => [Ре(Н.О)в]* +527; рПР® = 26,27(В). 

3. 2Fe(Sz) + 14Н:ЗОж(кони.) = Ее {$ Ол) + 1580. 1 +.14НО (кип.), 

Fe(S2) + 18НМОх(кони.) = Fe(NOs)3 + 2Н:$О. + 15NO.f + 7H20 (кип... 

4. 4Fe(S2) + 1102 = 8$0) + 2Fe:03 (800° С). 


838. FesC — КАРБИД ТРИЖЕЛЕЗА 


Цементит. Серый, относительно твердый, термически устойчивый. Компонент 
сплавов железа с углеродом (техническое железо). Не реагирует с водой, 
щелочами, гидратом аммнака. Разлагается кислотами, реагирует с кислоро- 
дом. Получение см. 8222. 

М, = 179,55; 4= 7.66; tna = 1650° С(разл.). 


РезС = 3Fe + С(графит) [выше 1650° С]. 


1. 

2. FesC + 6НСКконц.) = 3FeCl; + С(графит)+ + ЗН:\. 

3. РезС + 22НМОхкони.) = 3Fe(NO3)3 + СО" + 13МО; + ИНО. 

4. FesC + ЗО; = (Fe''Fel!)0, + СО; (600—700° С), 
4ЕезС + (Fe''Fe!!)0, = 15Ее + 4СО (1000—1100° С). 
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839. KaFe(CN)s| — ГЕКСАЦИАНОФЕРРАТ(И) КАЛИЯ 


Белый (кристаллогидрат — светло-желтый, «желтая кровяная соль»), при на- 
гревании разлагается. Устойчив иа воздухе. Хорошо растворяется в воде. Не 
реагирует с разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Слабый 
восстановитель; окисляется концентрированной азотной кислотой, перманга- 
натом калия, хлором. Вступает в реакции обмена. Реактив на катион Fe 3 
(образуется синий осадок, так называемой берлинской лазури, или турнбулевой 
сини). Получение см. 834'°, 840°* 


М, = 368,35; d= 1,85(кр.); “ha = 70° С(кр.); ke = 28,0, 67,0. 


1. 3K4a[Fe(CN)] = 12КСМ + ЕезС + 5С(графит) + 3N2 (650° С). 
2. Ka[Fe(CN)s] . 3H20 = Ka[Fe(CN).] + 3H20 (70—1 20° С). 
3. KalFe(CN)s](pa36.) + 24H20 = 4[K(H20).]* + [Fe(CN)<], 
[Fe(CN).]* + НО <> [Fe(H20)(CN)s}” + СМ; pKu = 18,30. 
4. Ka[Fe(CN)e] +4НСКконц.) = Ha[Fe(CN)]¥ + 4КС! (KOMH., в эфире). 
5. К4Ее(СМ)6 + 6H2S0« (конц.) + 6Н2О = 2К›5О4 + ЕеЗО: + 3(NH4)2804 + 
+6COt (кип.). 
6. Ka{Fe(CN).] + ЗНМОз(конц.) = МО" + HCNT + K2[Fe(H20)(CN)s] + 
+ 2КМО: (кип.), 
2K4{Fe(CN)s] + 6HNO3 (безводн.) = 2K2[Fe(NO*)(CN)s] + 2НСМ + O27 + 
+ 4KNO3 +2Н.О . (0—10°С). 


7. 2К4Ее(СМ)в + 4H2S0, + 4КМО, = 2К Ее (МО*)(СМ)Я + 2МОТ + C2N2 1 + 
+ 4К›5О. + 4H20, 
а) K2{Fe(NO*)(CN)s} + CuSO«(konu,) = Си[Ее(МО*)(С№) + K2SO«; 
6) 2СщЕе(МО")(СМ) + 4МаНСО: (конц.) = 2Ма{Ее(МО”) (СМ) + 
+ Си›СОз(ОН).$ + 3CO,T + H20. 
8. Ka,[Fe(CN)] + 2FeSO, = (Ее*)[Ее(СМ№\ (бел.) + 2K2SO,. 
9. K.Fe(CN)s](Hacbun.) + FeCls(pa36.) = ЗКС! + K(Fe**)[Fe(CN)6]¥, 
3K4[Fe(CN)s] + 2Fe2(SO.)s(konu.) = (Fe**)a{Fe(CN)o]3 И(син.) + 6K2SOs. 
10. 2Ka[Fe(CN)s] + E2 = 2Ks{Fe(CN).] + 2KE (в разб. HE; Е = Cl, Bn), 
5K4[Fe(CN)s] + 8HCI(pa36.) + КМпО. = 5K3[Fe(CN)s] + MnCl2 + 6КС! + 
+ 4Н.О. 
11. К4[Ее(СМ) 4 + 2CuSO,4 = Си{Ее(СМИкор.) + 2K2S0., 
K.[Fe(CN)s] + 4А МО: = Aga[Fe(CN)o]}(6en.) + 4КМО:. 


840. КЗ[Ее(СМ)в| — ГЕКСАЦИАНОФЕРРАТ(Ш) КАЛИЯ 


Соль Гмелина, «красная кровяная соль». Темно-красные кристаллы или темно- 
желтый порошок, при умеренном нагревании разлагается. Хорошо растворя- 
ется в воде, подвергается акватации и гидролизу по аниону CN’. На свету 
увеличивается степень гидролиза и ускоряется переход в К4{Ее(СМ)‹]. Кристал- 
логндратов не образует. He реагнрует с разбавленными щелочами, гидратом 
аммиака. Разлагается кислотами. Окислитель. Вступает в реакцин обмена. 
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Реактив на катион Ее?* (образуется синий осадок так называемой берлинской 
лазури, или турнбулевой сини). Получение см. 83518, 83910. 


М, = 329,25; 4= 1894; к, = 46,089, 81,880. 
6К[Ее(СМ4] = 18КСМ + 2ЕезС + N2 + 8C2N2 (350—400° С). 
2. Ks[Fe(CN)s](pa36.) + 18Н2О = УК(НЮ)4 + [Е (СМ, 
[Fe(CN)]* + H2O <-> [Fe(H,0)(CN)s]*> + СМ`; pXx = 1,0, 
CN’ + НО == HCN + ОН;; pK. = 4,69. 
3. Ka[Fe(CN)s] + Н2О = K2[Fe(H20)(CN)s] + KCN (кип.). 


4. K3[Fe(CN).] + НС фазб.} + H.O = НСМТ + K.[Fe(H2O)(CN)s] + КС! 
(кип.), 


— 


КзЕе(СМ№)(насыщ.) + ЗНСКконц.} = Нз[Ее(С№уье кор.) + ЗКС 
(0° С, осаждение эфиром). 

5. 4K3[Fe(CN).] + 4КОН(конц.) = 4К4[Ее(СМ)] + 2Н2О + Ont (кип.). 
6. 2Ka[Fe(CN).] + 2К1 = 2К4Ее(СМ)4 + 15 $. 
7. 2Ks[Fe(CN).] + 2KOH(pa36.) + Н2›Ох(конц.) = 2K4[Fe(CN)s] + Ot + 2Н2О, 

2K3[Fe(CN)«] + 2KOH(pa36.) + Pb(OH)2 = 2K4[Fe(CN)s] + PbO,+ + 2Н2О. 
8. 3K3[Fe(CN).] + SKOH(pa36.) + Cr(OH)3 = 3K.4{Fe(CN)s] + K2CrO, + 4Н.О. 
9. КуЕе(СМу(насыщ.) + ЕеСЬ(разб.) = 2КС! + К(Ее [Ее (СМ), 

K3[Fe(CN)¢] + FeCls(pa36.) = (Fe**)[Fe(CN)slp) (кор.) + ЗКС!. 
10. 4Ks[Fe(CN).] + ЗЕеЗО(конц.) = (Ее) {Ее(СМв$ (син.) + 3K2SO, + 6KCN. 
И. 2Ks[Fe(CN).] + 3Си$ О. = Cus[Fe(CN)s]2¥ (зел.) + ЗК 2$ Ол, 

КЕе(СМ№) $] + ЗА МО: = Арз[Ее(СМ)‹ (оранж.) + 3KNO3. 


841. к(Ее’*[Ее(СМ)6] — ГЕКСАЦИАНОФЕРРАТ(И) ЖЕЛЕЗА(ИИ-КАЛИЯ 


Берлинская лазурь, или турнбулева синь. Синий, при нагревании разлагается. 
В строении комплексного аниона — короткие связи Ее" — CN’, в кристалли- 
ческой решетке образуются также длинные связи Ее" — NC”. Не растворяется 
вводе. В избытке чистой воды образуется коллоидный раствор («растворимая» 
берлинская лазурь). При стоянии под раствором избытка реагентов медленно, 
а при добавлении NaCl — быстро переходит в соль (Fe**)4{Fe(CN)e]3, He обра- 
зующую коллоидного раствора («нерастворимая» берлинская лазурь, пруссе- 
новская лазурь). Не реагирует с разбавленными кислотами, гидратом аммиака. 
Переводнтся в раствор `щавелевой кислотой (продукты неизвестны, раствор — 
синий), разлагается щелочами. Получение см. 839°, 840°. 


М, = 306,90;  рПРЁ = 20,0. 


|. 12К(Ее“Ее(СМу] = З(Ее*)Ее(СМ)в} + ЗК [Fe(CN)6] (200° С), 
6К(Ее**[Ее(С№)‹] = 6КСМ + 15N2 + 4ЕезС + 26С(графит) [выше 560° С]. 
2. ак(Ее“Ее(сма — 9 (Fe°*)[Fe(CN)s]3 + + KaFe(CN)e]. 
КОллоиД 
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> 


К(Ее*)[Ее(СМ)в] + 3KOH(pa36.) = ЕеО(ОН)+ + Н2О + К4Ее(СМ)+. 
4. 5K(Fe**)[Fe(CN)s] + 9KCI + 8НСКконц.) + КМпО. = 5K3[Fe(CN).] + 
+ 5FeCls + MnCl, + 4Н.О. 


842. Na2|Fe(NO*)(CN)s] — ПЕНТАЦИАНОНИТРОЗИЛИЙФЕРРАТ(И) НАТРИЯ 


Нитропруссид натрия. Темно-красный, плавится без разложения под избыточ- 
ным давлением МО, термически неустойчив на воздухе. Хорошо растворяется 
в воде, на’свету постепенно разлагается. Реагирует © концентрированной 
серной кислотой. Реактив на ион $2 (красно-фиолетовая окраска) и ион SOF 
(розовая окраска), продукты этих реакций неизвестны. Получение см. 8397. 


М, = 261,92; 4=1/12;: thn = 687° C(p); к, = 40. 


1. Ма Ее ЧО”) (СМ = 6NO + 6С2№. + 12МаСМ + 2ЕезС + М, (400° С). 
2. Na2[Fe(NO*)(CN)s] - 2Н2О = Na2[Fe(NO*)(CN)s] + 2H20 
(50—100° С, в токе МО). 
3. Na2{Fe(NO*)(CN)s|(pa36.) + 8H,O = 2[Na(H20),] *+ [Fe(NO*)(CN)s]* 
(в темноте), 
Ма [Ее ЧО") (СМ + НО —ъ Na2[Fe(H20)(CN)s] + NOT (на свету). 
4. 2Na.[Fe(NO*)(CN)s} + 10Н2ЗОж(конц.) + 10Н2О = 2Na2SO, + Fe2(SOx)3 + 
+ 2МОТ + 5(NH4)2S0. + 10СОТ (кнп.). 
5. 4Na[Fe(NO*)(CN)s] + 1702 = 8NaCN + 4МО) + 12СО) + 6N2 + 2Fe203 
(700—900° C). 


843. [Fe(CsHs))] — БИС(ЦИКЛОПЕНТАДИЕНИЛ)ЖЕЛЕЗО 


Ферроцен. Желто-оранжевый, низкоплавкий, низкокипящий. Летучий, перего- 
няется с водяным паром, при нагревании разлагается. Устойчив на воздухе. Не 
растворяется в холодной воде. Не реагирует со щелочами, гидратом аммиака. 
Разлагается горячей водой. Окисляется азотной кислотой, галогенами, кисло- 
родом при прокалнвании. Восстанавливается водородом. Получение см. 834'3. 


М, = 186,04: fon = 173 + 176° С; ци = 249° С 
[Fe(CsHs)2] = Ее + 2CH, + 8С(графит) + Н› (выше 470° С). 


1. 

2. [Fe(CsHs)2] + Н2Оцгор.) = Fe(OH)2+ + 2С5Н.. 

3. 3[Fe(CsHs)2] + 4НМО: (pa36.) = 3[Fe(CsHs)2]NO3 (гол.) + МОТ + 2H20. 

4. 4[Fe(CsHs)2] + 5302 = 2Fe203 + 40СО, + 20H20 (700—800° С). 
5. 2[Fe(CsHs)2] + 13E2 = 2FeE3 + 4CsHsEs (комн.; Е = Cl, Br). 
6. {Fe(CsHs)2] + 5H2 = Fe + 2CsHio (350° С, р, кат. Ni). 


844. [Fe(CO)s] — ПЕНТАКАРБОНИЛЖЕЛЕЗО 


Светло-желтая жидкость, кипнт без разложения, при дальнейшем нагревании 
разлагается. Не смешивается с холодной водой; смешивается с жидким аммиа- 
ком. Реагирует с кипящей водой, кислотами, щелочами, кислородом, моноок- 
сидом азота. Восстановитель. Получение см. 8227". 
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М, = 195,90; d= 1,457: tay =- 20°C; tenn = +103° С. 


1. [Fe(CO)s] = Ее + 5СО (160—200° С). 
2. 6[Fe(CO)s] + 12Н2О = 6ЕеО(ОН)\ + 9H2T + 30СОТ (кип.). 
3. [Fe(CO)s] + 2НКконц.) = Fel, + H2t + SCOT. 

4. [Fe(CO)s] + H2SO, = FeSO, + H2t + SCOT (в эфире). 
5. [Fe(CO)s] + 4НМО; = Fe(NO3)3 + МОТ + 2Н2О + SCOT (в эфире). 
6. 4[Fe(CO)s] + 1302 = 2Fe203 + 20СО, (500° С). 
7. 2[Fe(CO)s] = [Ее СО] $ + СОТ 


(комн., в конц. СНзСООН, УФ-облучение), 
3[Fe(CO)s] = [Fes(CO) nt + 3COT [в этаноле, кат. Na(C2Hs0)]. 
8. [Fe(CO)s] + ЗМаОН(конц.) = Ма[Ее(СО).Н] + Ма›СО: + НО 
(KOMH., в метаноле), 
6Na[Fe(CO)4H] + 9Н2$ 0. (< 50%-я) + 6МпО) = 2[Еез(СО) 24 + 6Мп$О4 + 
+ 3Na.80,4 + 12Н.О. 


9. [Fe(CO)skx) + Ba(OH)2 = ВаСОз+ + [Fe(CO),H2] (- 15°C), 

[Fe(CO),H2] + HO =? [Fe(CO),H] + НзО*; рК, = 4,0 (в атмосфере Н)). 
10. [Fe(CO)s} + 2Na = Ма{Ее(СО)4 бел.) + COT (- 40° С, в жидк. МН»). 
It. [Fe(CO)s] + 4NO = [Ее (МО)4] (черн.) + SCO (44—45° C, p). 
12. 2[Fe(CO)s} + 13H20(Konu.) = 2FeEQ(OH)Y + 10CO, 1 + 12H20 (кип.). 
КОБАЛЬТ 


845. Со — КОБАЛЬТ 


Темно-серый порошкообразный (почти черный) нли желтовато-серый (с синим 
оттенком) компактный металл; относительно твердый, ковкий, пластичный, 
высокоплавкий. Прн нагревании на воздухе покрывается оксндной пленкой. В 
виде порошка пирофорен. Пассивируется в концентрированных серной и азот- 
ной кислотах. Не реагирует с водой, фтороводородной кислотой, щелочами в 
растворе, гидратом аммиака, азотом. Реагирует с разбавленными кислотами, 
щелочами при сплавлении, неметаллами, аммиаком, монооксидом углерода. 
Заметно поглощает Hz при комнатной температуре. В водном растворе катион 
Со?* окрашен в розовый цвет. Получение см. 846’, 847°, 8507, 859'. 


М, = 58,933; d=8,84; tnn=1494°C: ни = 2960° С. 


1. Со+2НСКразб., гор.) — > CoCl, + Hit, 


Со + H2S0,(pa36., гор.) ——> CoSO. + НХ. 
2. 3Со + 8HNO;(pa36., rop.) = ЗСо(ЧОз); + 2NOT + 4H20. 


3. 4Co + 4МаОН + 30) = 4МаСоОх(красн.) + 2Н2О (600—1000° С). 
4. 2Co + Ожвоздух) = 2СоО (до 300° С), 
3Co + 2Охвоздух) = (Со"Со! О, (500° С). 
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5. Со+Е, = CoE: (200—300° С, Е = F; 100° С, Е = Cl), 


Со + Е; = CoE,(3en.) [20—50° С; Е = Br, I}. 
5 

6. Со — COS, Co(S2), (Co"Colll)S4, CooSs (650° C). 
7. Со 5 CoP, CoP, СоРу(серо-черн.) (650—700° С]. 
$ С МН,, 250—300° С Co3N МН,, 380—500° С CoN, 

~H2 ~H2 
9. Co + 2N,04 = 2NO + Со(МОзхкрасн.)+ | [комн., в этилацетате]. 
10. Co LOC, Core RES, Cost. 

7 2 
I. Co SO BPEP [Con CO)s] HEA" (Сосо) (черн. 


электролиз 


12. Со + МаНСОжконц.)} + НО ———%» Н»\ (катод) + СоСОзКанод) + 
+ NaOH. 


846. CoO — ОКСИД КОБАЛЬТА(П) 


Темно-зеленый (почти черный). Термически устойчивый. На воздухе поглоща- 
ет Оз. Имеет небольшую область гомогенности Со!-хО. Не реагирует с водой, 
гидратом аммиака. Проявляет амфотерные свойства (основные свойства пре- 
обладают): реагирует с разбавленными кислотами, концентрированными ше- 
лочами. Окнсляется кислородом, восстанавливается водородом. Получение см. 
845*, 847', 848', 850', 859°. 


М, = 74,93; d=6,47; tay = 1810° С. 


СоОв» + 7H20 =—>? [Со(Н:0)** + 20Н`; рПР? = 14,37. 


1. 

2. CoO + 2НСКразб.) = CoCl, + H20. 

3. CoO + 2МаОН(конц.) + HO —+> МафСо(ОН)Исин.) [кип.]. 
4. 6CoO + Охвоздух) = 2(Со"СоО. (390—700° С). 
5. 4CoO + О; + 24(МН; - H20)[konu.] = 4(Со(МНз) (ОН)з(желт.) + 18H20. 

6. СоО+2НЕ = CoF; + НО (300-—400° С). 
7. Соо+Н; = Со + НО (120—.500° С). 
8 2СоО + 250, = Со Ю. (фиол.)} [1300----1450° С]. 
9. CoO + АБО: = (CoAl2)0.(cHH.) [1100° С. в расплаве KCl]. 


847. (Со'Со!) 0. — ОКСИД ДИКОБАЛЬТА(-КОБАЛЬТА(И) 


Серо-черный, при прокаливании разлагается. Не реагирует с водой, щелочами,. 
гидратом аммиака; в виде крупных кристаллов почти не реагирует с хлорово- 
дородной и азотной кислотами. В виде порошка разлагается концентрирован- 
ными кислотами. Окисляется кислородом при спекании со щелочами и окси- 
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дами металлов на воздухе. Восстанавливается водородом. Получение см. 845° 
8464, 849. 


М, = 240,80; d=6,073;  рПРР= 99,15. 


1. 2(Co"Coll)0, = 6CoO + 0; (905—925° С) 
2. (Сосо: + 8НСИконц.) — > ЗСоСЬ + СЁЛ + 4Н.О, 

2(Со"СойО, + 6Н:ЗО4(конц.) = 6COSO, + 021 + 6Н2О (kun.) 

3. 4(Co"Coll)O, + 12МаОН + О» = 12МаСо0; (красн.) + 6H20 (400° С) 

‚ Сосо О: + O2 + 6ZnO = 6(Co!!'Zn)O.Gen.) [800° С | 

5. (Co'Colll)O, + 4Н; = 3Co + 4H20 (120—500° С) 


848. Co(OH)2 — ГИДРОКСИД KOBAJIBTA(ID) 


Темно-фиолетовый кристаллический или синий аморфный (свежеосажденный 
с примесями основных солей), при стоянии под раствором солей кобальта(П) 
становится розово-красным. Во влажном состоянии поглощает из воздуха ©. 
и СО). Не растворяется в воде. В органической среде осаждается синий гидра! 
Со(ОН)» . 0,67H20. Проявляет амфотерные свойства (оснбвные свойства пре 
обладают): реагирует с разбавленными кислотами, концентрированными ше 
лочами. Переводится в раствор действием гидрата аммиака. Восстановитель, 
Получение см. 850%, 853°, 855°, 857°. 


M, = 92,95; 4= 3,597: рПР?= 14,80. 


Co(OH)2 = CoO + НО . (168--170° С, вак.) 
Co(OH)2 + 2НСКразб.) = CoCl, + 2H20. 
Со(ОН), + СоС|;(разб.) = СоСКОН)Ибзел.), 
Co(OH)2 + CoCl.(10%-i) = СогСКОН)з(роз.). 
Co(OH), + 2МаОН(50%-й) ——> Ма[Со(ОН)4фиол.). 
Co(OH)2 + 6(NH3 - Н›О)[конц.] = [Со(МНз)6 (ОН) желт.} + 6H20. 
4Co(OH): + O2 = 4CoO(OH) + 2НО (100° C, p) 
2Со(ОН):(влажн.) + СО; ——> Со›СОхОН)» + H20. 
2Co(OH); + НО хкони.) = 2CoO(OHW, + 2H20 (кип.) 
2Co(OH): + Е; + 2МаОН(разб.) = 2CoO(OH)Y + 2NaE + 2НО 

(Е = Cl, Br). 


wna 


очи 


10. 2Со(ОН): + МаСЮ(насыш.) = NaCl + НО + 2CoO(OH)¥. 
11. Co(OH): + 2АКОН); = (СоАТ))Оз(син.) + 4Н2О (600—800° С). 


849. CoO(QH) — МЕТАГИДРОКСИД КОБАЛЬТА 


Темно-коричневый аморфный (осажденный) или черный кристаллический (ге- 
терогенит}. При прокаливании разлагается. Из раствора осаждается гндрал 
Co,03-nH.O, при кипячении суспензии или при нагревании переходит в 
СоО(ОН). Не растворяется в воде. He реагнрует со щелочами. Легко разлага- 
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ется концентрированной хлороводородной кислотой, труднее — другнми кис- 

лотами. Прн нагреванин переводится в раствор действием гидрата аммиака. 
6. 8— 

Окислитель. Получение см. 848° *—'0, 853°, 856°, 


М, = 91,945 d= 4,29(аморфи.); 4.72—4,90. 


12CoO(OH) = 4(Со"СоО, + О; + 6H20 (600° С). 
CoO(OH),) + 7H20 <— [Co(H20)]* + ЗОН`; рПР? = 42,60. 

2CoO(OH) + 6НСКконц.) = 2CoCh + Cht + 4H20. 

4СоО(ОН) + 4Н:ЗОхконц., гор.) = 4CoSO, + O2f + 6H20. 

4CoO(OH) + 8HNO3(konu.) = 4Co(NO3): + Ort + 6H20 (75—85° С). 
CoO(OH) + 6(NH; - H20)[konu., гор.] —— > [Co(NH3)«](OH)s(0kenr.) + 

+ 5Н.О. 

7. 4CoO(OH) + 6F2 = 4CoF; + 302 + 2Н%0 (250--300° С). 
8. 4CoO(OH) + 8M20 + О; = 4M4CoO, + 2H20 

(600—700° С; М = Li, Na, К, Rb, Cs, '/2 Ba). 


a APY > 


850. CoSO4— СУЛЬФАТ КОБАЛЬТА(И) 


Красный (кристаллогидрат — розовый, биберит), при нагревании разлагается. 
Хорошо (но медленно) растворяется в воде (с ростом температуры раствори- 
мость сначала увеличивается, затем падает), гндролизуется по катиону. Плохо 
растворяется в концентрнрованной серной кислоте. Реагирует со щелочами, 
гидратом аммиака. Восстановитель. Получение см. 845', 849%, 854’, 


М, = 155,00; 4=3,71; к, = 36,3, 60,0“, 49.389. 


1. 2CoSO,4 = 2Со0 + 250, + О; (600--700° С, примесь SOs). 
2. CoSOs- 7НО = CoSO, + 7H20 (41 —420° С). 
3. CoSO,(pa36.) + 6H20 = [Co(H20).]”* - $02, 

[Co(H20)]** + Н?2О <= [Co(H.0)s(OH)]* + H30*; pK, = 8,90. 
4. 2CoSO.(pa36.) + 2NaOH(pa36.) = Na2SO4 + Co.SO.(OH)2 V(cuH.), 
CoSO.(pa36.) + 2NaOH(10%-ii) = Co(OH)ot + Na2SOu. 
CoSO, + 6(NHs3 - Н2О[конц.] = [Co(NH3)s]SO,(0xenT.) + 6H20. 
2CoSO, + INHsHS = 2Со$+ + (NH4)2SO4 + H2SO.. 
2CoSO, + 4A1(OH)3 = 2(СоАБ)О(син.) + 2SO2 + О; + 6Н2О (800° C). 


электролиз 


2CoSO, + Н;50: (4 М) ————> _H2 1(катод) + Со2($04)з+ (анод) 


© чам 


[0° С], 
9. 2CoSO4+ 2H,0 ТР, 2СоЦкатод) + О-И(анод) + 2Н:5 04. 
851. Сог; — ФТОРИД KOBAJIBTA(ID 


Розовато-красный, плавится и кнпит без разложения. Плохо растворяется в 
холодной воде. Из раствора кристаллизуется гидрат CoF; . 4Н2О, из фторово- 


429 


дородной кислоты — CoF,- 5НЕ . 6Н2О Разлагается кипящей водой, концент- 

рированными кислотами, щелочами и гидратом аммиака. Образует фтороком- 
5 6 1 

плексы. Получеиие см. 845°, 846", 852. 


М, = 96,93; 4=4,43; tan = 1127° С; вип = 1740° С; ks = 1,589. 


1. CoF,-4H,0 = СоР) + 4Н2О (300° C, в токе М?). 
2. СоР; + НО —+ Со(ОН)Е$ + НЕТ. (кип.). 
CoF, + Н2О(пар) = CoO + 2НЕ (700° С). 
3. СоЕРхь + Н:ЗОжконц., гор.) = CoSO, + 2НЕТ. 
4. CoF, + 4МаОН(40%-й) = Ма [Со(ОН)4$ + 2NaF. 
5. CoF, + 6(NH3- H20)[konu.] = [Co(NH3)s]F2 + 6H20. 
6. 2CoF, + Е, = 2CoF; (75—200° C). 
7. Сор М > MICoFs], МДСОЕ4, Ma[CoFé] (M = Na, К). 
8. 2CoF, + 2НЕ(конц.) + 7Н2О "> Н/(катод) + 
+ 2(СоЕз. 3,5Н2О) Канод) [0—10° С]. 


852. CoF3 — ФТОРИД КОБАЛЬТА(ИГ) 


Светло-коричневый, термически неустойчивый, во влажном воздухе темнеет. 
Из фтороводородной кислоты кристаллизуется зеленый гидрат CoF3 - 3,5H0 
со строением [Со(Н2О)зЕ: | - 0,5Н2О. Разлагается водой, кислотами, щелочамн. 
гидратом аммиака. Очень сильный окислитель; окисляет н фторирует многие 
неметаллы. Получение см. 8497, 851° ®. 

М, = 115,93; d= 3,88. 


1. 2СоЕз = 2CoF; + Е› (350-—700° С). 
2. СоЕз + 2H20(xo1.) —+—> Соо(ОН} + 3HF, 
4CoF; + 10Н2О = 4Co(OH)24 + 0-1 + 12НЕТ (кип... 


2CoF; + 6НСКконц.) = 2СоСЬ + Cl,* + 6 НЕ. 

CoF; + 3NaOH(pa36., хол.) = СоОФН)4 + 3NaF + НО. 

СоЕз + 6(МНз . Н2О)конц.] = [Co(NH3)e]F3 $ + 6H20. 

2СоЕз + 4N205 = 2Со(МОзз(зел.) + 2МЕз + O2 (от - 70 до + 40° C). 


Aww 


853. CoCl, — ХЛОРИД КОБАЛЬТА(И) 


Голубой (кристаллогидрат — розовый), летучий при умеренном нагревании в 
атмосфере HCl, плавится и кипит без разложения. Хорошо растворяется в воде 
(гидролиз по катиону), хлороводородной и азотной кислотах. Реагирует сэ 
щелочами, гидратом аммиака. Окисляется Оз воздуха... Вступает в реакцил 
комплексообразования. Получение см. 845'` 5, 8487, 849°. 
М, = 129,84; d=3,367; tin = 740° С; 
tenn = 1049° С; k= 52,9, 97,6 
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— 


CoCl, ‚ 6Н2О = СоСЬ + 6 НО (160—170° С, в токе сухого HCl). 


2. CoCl(pa36.) + 6Н?О = (Со(Н20)] * + 2СГ ФН < 7, см. 850°), 
2+ НСКконц.) кип, 
[Co(H20).} owe [Со(Н2О)«СЫ(ин.) “ho [ Co(H20)2Clo](cun.). 
3. CoCh - 6H20 + 4L = СоСЬ . 4L (cun.) + 6H20 (Г. = этанол, ацетон}. 


4. CoCh(pa36.) + NaOH(pa36.) = NaC! + СоСКОН)}} Gen. или син.), 
СоСЬ(разб.) + 2МаОН(10%-й) = Со(ОН)з4 + 2NaCl. 


5. CoC) + 6NHx, ——> [Со@чнзсСЬь (комн.), 
СоСЬ + 6(NH3 - H20)[Konu.] = [Со(ЧНз)СЬ + 6Н.О (комн.). 
6. 4CoCl, + 16 МН: . H20)[konu.] + О? = 4СоО(ОН}$ + 8NH3 1 +8МН.С! + 
+ 10H20 (кип.), 
4СоС\(конц.)} + 4МНаС, + 20(NH3 - Н2О) [конц.] + O2 = 
= 4(Со(мНУСЬ + 22Н20 (комн.). 
7. СоС!\кони.) + H2Sq = Со$+ + 2НС1 (в присутствии CH;COOH). 
8 2CoCl, + 6МС! + 6F2 = 2M3[CoF¢](rom.) + 5СЬ 


(200° С; М = Li, Ма, К, Rb, Cs). 


9. CoCl, —MCWmacnma®), MICoCI5], Ma{CoCh] (M = Rb’, TI*.NH‘), 
CoCh + 3CsCl = Css[CoCls](cun.) [600—700° С]. 
10. CoCl, + 4NH«NCS = (NH4){Co(NCS),](cun.) + 2NHACI (в ацетоне). 
И. CoCh + TNaNO; + 2СНЗСООН = Маз[Со(ЧО2а + 2№аС! + 
+ 2Ма(СНзСОО) + МОТ + НО (50—60° С). 
12. Собр + 2Na(CsHs) = [Co(CsHs)2\(uon.) + 2МаС (кип. в диоксане). 
электролиз 


13. CoClag, ———— Со\катод) + Cl? (анод). 


854. CoS — СУЛЬФИД КОБАЛЬТА(П) 


Серый кристаллический или черный аморфный (осажденный), термнчески 
устойчивый, при прокаливании плавится и разлагается. Имеет область гомо- 
генности Со$1+х(0,04 < х<5 0,13; джайпурит). В виде порошка пирофорен. В 
свежеосажденном виде чувствителен к влаге и О? воздуха, легко образует 
коллоидный раствор; при стояини под раствором становится малореакционно- 
способным («стареет»). Не растворяется в воде. Разлагается кислотами, окис- 
ляется О; при нагревании. Получение см. 845°, 850°, 853’. 


М; = 91,00; 4= 5,45; tan = 1118°C; рПР? = 19,75. 
1. Со$ = Со+5 (выше 1160° С). 
2. Соб(аморфн.) + 2НСКразб.) = СоСЬ + HST, 
СоЗ(аморфн.) + 2CHsCOOH(pa36.) = Со(СНзСОО), + H2ST. 
3. CoS + 8HNOs(konu., rop.) = CoSO,4 + 8МО) + 4H20. 
4. 4CoS + 2Н2О(влага) + O2 (воздух) ts 4CoS(OH) J (примесь CoSQ,), 
5. 6CoS + 1002 = 2(Со'Со!О‹ + 6SO2 (680° С). 
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855. [Со(ЧНз)]СЬ — ХЛОРИД ГЕКСААММИНКОБАЛЬТА(И) 


Светло-красный, термически неустойчивый. Во влажном состоянии постепен- 
но окисляется на воздухе. Не растворяется в концентрированном гидрате 
аммиака. Устойчив в растворе только в присутствии гидрата аммиака. Разла- 
гается кислотами, щелочами. Окисляется пероксидом водорода, восстанавли- 
вается водородом. Получение см. 853°. 


М, = 232,03; d= 1,479. 


1. [Со@чнэвсСЬ = [Co(NH3)2Cl2}(cun.) + АМН: (65—67° С, вак.), 
[Со@чНзсЬ = СоСЬ + 6NH3 , (выше 150° С). 
2. Со@чнУСЬфазб.) = [Co(NHs).]”* + 2СГ (в разб. МНз - HO), 


[Co(NH3)}* + 12H2O <= [Co(H20).]°* + 6(NH3 - H20); рВн = 4 + 5. 
3. [Со@чнэяСЬ + 6НСКразб.) = СоСЬ + 6NHAC1. 
4. [Co(NH3)JCl + 2NaOH(pa36.) + 6Н2О = Со(ОН);% + 2NaCl + 6(NH3 . H20). 


4[Сочнз)аСЬ + 2H20 + 0, —+—> 4{Co(NHs)sJCl(OH) 
(кат. активный уголь). 


6. 2{Co(NH3)sJCh, + 2Н:Охконц.) = [Со @ЧНз)ю(О2 С М+ 2(NHs . H20). 


856. |Со(ЧНз) СВ — ХЛОРИД ГЕКСААММИНКОБАЛЬТА(И!) 


Красно-коричневый, при нагревании разлагается. Умеренно растворяется в 
холодной воде, концентрированном гидрате аммиака. Кристаллогидратов не 
образует. Устойчив к действию концентрированной серной кислоты. Разла- 
гается кипящей водой, щелочами. Восстанавливается аодородом. Получение 
см. 853”. 


М, = 2671,48; d=1,7016; К, = 6,95%, 12,046. 


1. 6[Со@\Нз)СЬ = 6CoCh + бМНаС! + N2 + 283NH3 (выше 420° С). 
2. [Со@мНнзеСЬразб.) = [Co(NHs)6}** + ЗСГ. 
3. 4{(Co(NH3)|Cls + 10H2O = 4Co(OH)2\ + 021 + 12МН4С! + 12NH3 TF 
[kun., примесь СоО(ОН)]. 
4. [СомНнНэзеСЬ(насьшщ.) + ЗНМОзфазб.) = [Со(МНз)0МОз): + ЗНС. 
5. [Co(NHs)6}Cl; + ЗМаОН(конц., хол.) + 5Н2О = СоО(ОН)+ + 3NaCl + 
+ 6(NH3 . H20). 


857. Маз/Со(МО:) | — ГЕКСАНИТРОКОБАЛЬТАТ(Ш) НАТРИЯ 


Желтый кристаллогидрат, в безводном состоянии не выделен. При слабом 
нагревании разлагается. Хорошю растворяется в холодной воде. Не реагирует 
с гидрагом аммиака. Разлагается в кипящей воде, сильных кислотах и концент- 
рированных шелочах. Получение см. 8531. 


М, = 403,93. 
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1. 4Маз[Со(@\О-)4 . 0,5Н2О = 12NaNO, + CoO + 4NO + 8МО) + 2H20 
(200—250° С). 

2. Nas[Co(NO>).] (разб.) + 12Н2О (хол.) = 3[Na(H20),]* + [Co(NO,)¢]*. 

3. 3Nas[Co(NO,).] + 2Н2О = 9МаМО) + 3CoNO3(OH)Y + SNOT + HNO3 


(кип.). 
4. 3Na3[Co(NO2).] + 2НМО: (разб.) = NaNO» + 3Co(NOs)2 + 5МОТ + НО 

(кип.). 
5. Маз(Со(МО» | + 2NaOH (конц.) = Со(ОН)2{ + 4NaNO, + NaNO; + МОТ 

(кип.). 


6. Nas[Co(NO2)s]@) + 3MNO3 = Ms[Co(NO2)6]¥. + ЗМаМОз 
(МЕК,, Cs’, Tl’, АМН), 


858. K3/Co(NO2)s] — ГЕКСАНИТРОКОБАЛЬТАТ(Ш) КАЛИЯ 


Соль Фишера. Желтый, при иагревании разлагается. Плохо растворяется в 
холодной воде. Из раствора осаждается кристаллогидрат Кз[Со(МО>)$] - 
.1,5Н2О. Не реагирует с гидратом аммиака. Разлагается в кипящей воде, 
концентрированных кислотах и щелочах. Получение см. 857’. 


M, = 452,26; d=2,64; К=0,97,. 


1. 4K3[Co(NO2)6] = 12К МО) + 4CoO + 4NO + 8МО) (выше 200° С). 
2. 3K3[{Co(NO2)] + 2Н2О = SNOT + 9К МО) + 3CoNOx(OHW + НМОз (кип.). 
3. ЗКСо@чо? 4 + 2HNOs (конц.) = SNOT + 9КМО; + ЗСо(МО:); + НО 
(кип.). 
4. Кз[Со@чО2 + 2KOH (конц.) = Со(ОН)2% + 4КМО, + KNO; + МОТ 
(кип.). 


859. [Co2(CO)s] — ОКТАКАРБОНИЛДИКОБАЛЬТ 


Оранжевый (порошок) или красный (крупные кристаллы), летучий, при нагре- 
вании плавится и разлагается. Чувствителен к свету. Не реагирует с холодной 
водой. Разлагается кипящей водой, концентрированными кислотами. Восста- 
навливается водородом, натрием. Получеиие см. 8451. 


М, = 341,95; 4=1,73; шт = 51°C. 


1. 2[Со2(СО):| = [Coa(CO)2] + 4CO (60° С), 
[CoxCO)s] —+—> 2Co + 8CO (80—90° С, на свету). 
2. [Co(CO)s] + 4Н25 О: (конц.) = 2CoSO,4 + 2SO, + 8СОТ + 4H20, 
[CoxCO)s}] + 8НМО: (конц.) = 2Со(МОз)› + 4NO2 + 8СОТ + 4H20. 


3. [Со (СО) + H2 = 2Со(СО«Н\ь (желт.) [0° С, р, в толуол], 

[Со(СО)4Н] + Н2О = [Co(CO)y + НзО* (10° С). 
4. [Co2(CO)s] + 20Na, Hg) = 2Ма[Со(СО)4]| + 2H gy) (в диоксане). 
5. [CoCO)s] + 502 = 2CoO + 8CO, (250—300° С). 
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НИКЕЛЬ 
860. Ni — НИКЕЛЬ 


Белый металл; относительно твердый, тягучий, поддается ковке. В виде черно- 
го порошка пирофорен. Менее реакционноактивен, чем железо и кобальт; во 
влажном воздухе устойчив. Не реагирует с водой, щелочами, гидратом аммиа- 
ка, азотом; пассивируется в концентрированной азотной кислоте. Катион МП * 
в растворе имеет ярко-зеленую окраску. Реагирует с разбавленными кислота- 
ми, кислородом, галогеиами, халькогенами, аммиаком, монооксидом углеро- 
да. Переводится в раствор карбонатом аммоиия. Поглощает заметное количе- 
ство Н2. При обработке фтором компактиый металл покрывается очень устой- 
чивой пленкой NiF2. Получение см. 861°, 865°, 86777, 871. 


М, = 58,69; d=8,91; tan = 1455°C; tenn © 2900° С. 
Ni + 2HCI (pa36.) ——> NiCh + Hof. 


| 
2. 3№+8НМО: (разб.) = 3Ni(NOs)2 + 2МОТ + 4H20. 
3. 2№+ О; = 2NiO | (500—1000° С). 
4. МЕ, = МЕ (выше 700° С, Е = F; 300—600° С, Е = Ch), 
Ni + Br, = NiBr. (комн., в эфире). 
5. №М+Е = NiE (черн.) (900° С; Е = $, Se, Те]. 
6. №+Е = МЕ (красн.) [700—900° С; Е = As (никелин), Sb]. 
7. 6Ni + 2NH3 = 2№5М +ЗН, (445° С). 
8 3Ni+2CO —+ > NisC (черн.) + СО» (270° С). 
9. Ni (порошок) + 4CO = [Ni(CO),] (50—100° С). 
10. № + 2(NHs - H20) [10%-ii] + НХО + (NH4)2CO3 (конц.) = 
= МКН2О),амНУ4ОН)) + СОТ (кип.). 


861. NiO— ОКСИД НИКЕЛЯ(Ш) 


Бунзенит. Желтый, при иагревании в инертной атмосфере становится коричне- 

вым, при нагревании на воздухе — темио-зелеиым. Термически устойчивый, в 

прокалениом виде не реагирует с кислотами, водой. Проявляет амфотерные 

свойства (оснбвные свойства преобладают); реагирует с кислотами, при спека- 

HHH — CO щелочами и оксидами типичиых металлов. Переводится в раство 

пеетием Концентрированного гидрата аммиака. Получение см. 860°, 862), 
, . 


М. = 74,69;  d=6,67; tan = 1955° С. 


1. NiOg+7H2.0 <= МИН)” + 20H; рПР* = 15,77. 

2. NiO + 2HCI (pa36.) = NiCl, + H20, 
NiO + H2SOx, (разб.) = NiSO« + Н2О, 
NiO + 2НМО; (pa36.) = Ni(NO3)2 + H20. 

3. NiO + 2NaOH = Ма №Ю) (зел.) + Н2О. (400° C), 
NiO + BaO = (BaNi)O; (черн.) [1200° С]. 
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4. NiO+6(NH3- Н2О) [коиц] —+—> МИМНЭКОН)} (син.) + 5H20. 


5. МО+Н, =№М+Но (200—400° С), 
NiO + С (кокс) = Ni+ CO (300—400° С). 
6. 2NiO + ЗО; = №504 (1200° С). 


862. Ni(OH)2 — ГИДРОКСИД НИКЕЛЯ(Н) 


Светло-зеленый, при нагревании разлагается. Не растворяется в воде. Из 
раствора осаждается гидрат Ni(OH)2 - яН?О, при выдерживаиии над концент- 
рированиой серной кислотой переходит в МКОН); - 0,67НО. Проявляет амфо- 
терные свойства (оснбвиые свойства преобладают): реагирует с разбавленными 
кислотами, щелочами при спекаиии. Переводится в раствор действием гидрата 
аммиака. Слабый восстановитель. Получение см. 864*, 865°, 871“. 


М, = 92,70; d=3,65;  pIIP* = 13,80. 


Ni(OH), = МЮ + НО (230—360° С). 
Ni(OH), + 2HCI (разб.) = №СЬ + 2H,0. 
Ni(OH)2q) + 2МаОНь» = Naz[Ni(OH)4] (140° С). 


Ni(OH): + 6(NH3- Н2О) [конц.] = [Ni(NH3)6)(OH), (син.) + 6H20. 

МКОН)» + 4(NH3 - H2O) + 2МН.С! (конц.) = [Ni(NH3)}]Cl: + 6H20. 
2Ni(OH)2 + СЬ + 2KOH (xouu.) = 2МЮ(ОН) + 2KCI + 2H20, 

6МКОН)» + КВГОз (насыщ.) = 6МЮ(ОН) + KBr + 3H20 (кип.). 
7. Ni(OH)2 + K2S206(O2) + 2KOH (конц.) + (п- 2)H20 = 

= МО) - ИН2Оф (черн.) + 2K2SOu, 


4(NiO2 . nH20) [суспензия] ——> 4NiO(OH) + Ort + (4n - 2)H20 


SAWP wnN> 


(кип.). 
8. 2Ni(OH)2 (суспензия) РИ Ha (катод) + 2№Ю(ОН)+ (анод). 
863. МО(ОН) — МЕТАГИДРОКСИД НИКЕЛЯ 


Черный, термически неустойчивый. Не растворяется в воде. Из раствора 
осаждается серо-чериый гидрат МЬОз. мН›О, при стоянии под раствором 
«стареет», при слабом нагревании переходит в черный (Ni! Ni} }O.(0H)4 (без- 
водный оксид NixO3 не выделен). Не реагирует со щелочами, гидратом ам- 
миака. Разлагается кислотами. Сильный окислитель. Получение см. 862° *, 
8642. °.7, 865°. 

М, =91,70; 4=4,15;  рПРЁ= 37,0. 
4NiO(OH) = 4NiO + 2H20 + O2 (250—350° С). 
2NiO(OH) + НО —*— М№О(ОН)4 (комн., «старение»). 
2NiO(OH) + 6 НС! (конц.) = СЬТ + 2NiCl, + 4Н2О. 
4NiO(OH) + 4H2SO, (разб.) = OT + 44150. + 6H20. 
2NiO(OH) + ЗН25 01 (разб.) + 2К1 = 15$ + 2№$04 + K2SO, + 4Н2О. 
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864. Ni(NO3)2-—— НИТРАТ НИКЕЛЯ(И) 


Светло-зеленый, йелетучий, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется 
в воде (гидролиз по катиону). Реагирует со щелочами, гидратом аммиака, 
сильными окислителями. Получение см. 8602, 8617, 867%. 

М; = 182,70; d=2,05 (кр.); 


tna = 56,7° С (кр.); К, = 94,209, 17200. 


1. 2Ni(NOs)2 = 2NiO + 4№0) + О, (выше 500° С), 
Ni(NO3)2 = Ni(NO2)2 + О, (150° С, вак.). 
2. 4{Ni(NOs)2 - 6H20} = 4NiO(OH) + 80, + О, + 22H20 (100—140° С), 
2{Ni(NOs)2 - 6НО} = 2NiO + 4МО) + O2 + 12H20 (выше 300° С). 
3. Ni(NO3)2 + 6H2O = МИН2О)а* + 2МО; (pH <7, см. 865°). 


4. Ni(NOs) (разб.) + 2МаОН (конц.) = Ni(OH)2+ + 2МаМО:. 

5. ММО) + МНз. НО (pa36.) = МИМОЗОНУ + NH4NOs, 
Ni(NQ3)2 + 6 ЧН: - Н2О) [конц.] = [Ni(N H3)6l(NOs3)2 (син.) + 6H20. 

6. 2№0\Оз)› + МаСЮ + 4МаОН (pa36.) = 2№МЮ(ОН)\ + NaCl + 4МаМО: + 
+ НО, 
2ММОз), + 6NaOH (конц.) + Bro = 2NiO(OH) + 4NaNO; + 2NaBr + 2Н2О. 


электролиз 


7. 2№М0403): + 4Н2О ———> _ HoT (катод) + 2МЮ(ОН)+ (анод) + 4HNO; 
(KOMH.). 


865. NiSOs — СУЛЬФАТ НИКЕЛЯ(П) 


Светло-желтый (кристаллогидрат — зеленый, моренозит), при прокаливании 
разлагается. Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону). Реагирует со 
щелочами, гидратом аммиака, сильными окислителями. Вступает в реакции 
комплексообразования. Получение см. 8617, 867°, 8687. 


М, = 154,75; 4=3,68; Ки = 38,4, 66,78%. 


I. 2NiSO4 = 2NiO + 250) + О) (выше 700° С). 
2. №50. - 7Н2О = №50. + 7H20 (280° С). 
3. NiSOs (разб.) + 6Н2О = [МКН:О)] * + SO2°, 

[Ni(H20).]** + HO => [Ni(H20);(OH)]’ + НзО*, pK, = 10,92. 
4. 2NiSO, (конц.) + 2МаОН (pa36.) = №23О04(ОН)›+ + Ма23О4 

№50. (разб.) + 2МаОН (конц.) = МКОН)21 + Ма2$ Ол. 
5. №504 + 4(МНз . Н2О) [10%-й] = [Ni(H20)20NH3)4]SO4 + 2Н2О, 

№1504 + 6 (МН: - H20) [конц] = [Ni(NH3)s]SO4 + 6H20. 
6. 2№5$0. + МаСЮ + 4МаОН (pa36.) = 2NiO(OH)Y + NaCl + 2Na2SO, + Н.О. 
7. №50. + 2KCN (pa36.) = М(СМ№)24 + K2SOu, 

Ni(CN). + 2KCN (конц.) + НО = K2[Ni(CN),] . НОУ (на холоду). 


8. 24504 + 2Н0 ТР, и} (катод) + Ont (анод) + 2Н:$ О. 
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866. МЕ) — ФТОРИД НИКЕЛЯ(П) 


Желтовато-зеленый, термически устойчивый, летучий при прокаливании. 
Плохо растворяется в воде, растворимость не зависит от температуры. Из 
фтороводородной кислоты кристаллизуется сине-зеленый гидрат NiF2 - SHF. 
. 6бН2О. Не реагирует с кислотами даже при нагревании. Разлагается шелочами, 
гидратом аммиака, восстанавливается водородом. Образует фторокомплексы. 
Получение см. 860°, 867°. 

М. = 96,69; d=4,63; tea = 1160° С (р); 


суб > 1000° С; № = 2,5600, 2,580 


1. NiF2- 4НХ (зел.) = МЕ) + 4Н2О (150—350° С). 

2. МЕ) + 2NaOH (конц.) = МКОН)2% + 2NaF + Н2О. 

3. NiF2 + 6(NH3 - Н2О) [конц.] = [М®ЮМНЭЕ» + 6H20. 

4. NiF, +H, = №+2НЕ (600° C). 

5. МЕ» + MF (конц.) = (MNi)F3t (М = Li, Na, К, Rb, Cs), 
2NiF2 + 3K(HF,) = (KNi)F3 + Ko[NiF.] + 3HF (800° С, вак.), 
2(MNi)F3 + Е; + 4MF = 2М МЕ (фиол.) [600° С; М = Li, Ма, К]. 


867. NiCh — ХЛОРИД НИКЕЛЯ(И) 


Желто-коричневые кристаллы или желтый порошок, летучий при нагревании. 
Хорошо растворяется в воде (гидролиз по катиону). Зеленый кристаллогидрат 
NiCl, . 6Н2О имеет строение [41(Н2О)«С1:] . 2Н2О. Плохо растворяется в кон- 
центрированной хлороводородной кислоте, жидком аммиаке. Реагирует с кон- 
центрированными серной и азотной кислотами, щелочами, гидратом аммиака, 
кислородом, водородом. Вступает в реакции обмена и комплексообразования. 
Получение см. 860''*, 8622, 869" 3. 


М, = 129.60; 4=3,55; куб = 973°C; 
tan = 1009° С (р); = 64,0, 86,209. 


МСЬ - 6Н2О = NiCl, + 6НО (175—250° С). 
№СЬ (разб.) + 6Н2О = [Ni(H20).)”* + 2СГ (pH < 7, см. 865°). 
NiClaa) + H2SO4 (конц.) = №501 + 2HCIt (кип.). 


ЗМС» + 8НМО: (30%-я) = 3Ni(NO3)2 + ЗСЬТ + 2МОТ + 4Н2О (кип.). 
МСЬ (конц.) + NaOH (разб.) = №МСКОН)+ + NaCl, 

МЮ (разб.) + 2NaOH (конц.) = МКОН)>+ + 2NaCl. 

6. NiCh + МН» . НХ (фазб.) = МСКОН) + NH.Cl, | 

МСЬ + 6(NH3- Н2О) [конц.] = [Ni(NH3)6JCl. + 6H20, 


wPrwnn 


NiCl, + 6NHx) ——— [Ni(NH3)Cl, (комн.). 
7. NiCl, +H = Ni+2HCI (400—500° С). 
8. 2NiCl + О) = 2NiO + 2СЬ (выше 700° С). 
9. мМСЬ+Е) = МЕ) + Ch (150—400° С), 
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NiCl, + 2KF (разб.) = МЕ + 2КС1. 
10. NiCl, + H2S (иасыщ.) = №154 + 2HCI, 
NiCh + МН4Н$ = №54 + NH.Cl + HCl. 


п. Nich —М@_› (мм9сь, MNCL] 
(при нагревании; М = Na’, K*,NH4), 


МСЬ + 3CsCI = Css[NiCls] (700° C). 
12. 2NiCl2 (pa36.) + H2O + 2NarCOs (разб.) = NixCO3(OH)2) + 4NaCl + СО2Т 
(комн.). 


13. МЮЬ (конц.) + NaHCOs (коиц.) = NiCO;4 + NaCl + НС! 
(250° С, р, в атмосфере СО)). 
14. МСЬ (безводн.) + 2епцху = [Ni(en)2}Cl2 (син.) 
[еп — этилендиамин NH2CH2CH2NH)]. 
15. NiCl, + 2HoL = МКНЫ)У (красн.) + 2НС! 
(в разб. СНзСООН, МН} - Н2О; H2L — диметилглиоксим СаНзО?№)). 
16. NiCh + 2Na(CsHs) = (Ni(CsHs)2} (зел.) + 2NaCl (40° С, в жидк. CsHe). 


электролиз 


17. МСЬр ————> М4 (катод) + Chf (аиод). 
868. 15 — СУЛЬФИД НИКЕЛЯ — 


Миллерит. Черный, термически устойчивый. Не растворяется в воде. Не реа- 
гирует со щелочами, гидратом аммиака, водородом. Разлагается кислотами. 
При осаждении из уксуснокислого раствора или при стоянии осадка под 
раствором pOpanyeres еще менее реакционноспособная модификация. Получе- 
ние см. тво 867” 


= 90.76; 4= 5,3 + 5,65; = 797°С; рПР»= 21,03. 
NiS + 2НС! (конц.) = NiCl, + H2Sf (кип.). 


1. 
2. №5 + 8HNOs (конц.) = NiSO, + 8МО) + 4Н2О. 

3.. 2NiS + 2H,O (влага) —+— (NiOH),S + H2S. 

4. 2NiS + 302 = 2NiO +250, (600—800° C). 
5. NiS +S = Ni(S2) (cep.) [450° С]. 
6. 2NiS + 2CO = 2Ni + CO) + CS; (300—400° C, p). 


869. [ЧКМНз)6] С — ХЛОРИД ГЕКСААММИННИКЕЛЯ(П) 


Голубовато-фиолетовый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в 
холодной воде, катион устойчив в аммиачной среде. Кристаллогидратов не 
образует. Не растворяется в концентрированном гидрате аммиака. Разлагается 
кипящей водой, ‚ реагирует с кислотами, концентрированными щелочами. По- 
лучение см. 862°, 867°. 
M,,= 231,78; d= 1,468. 

1. [Ni(NH3)6JCh, = NiCl + 6NH; (176,5—450° C). 
2. [Ni(NHs)s]Clap) = [Ni(NH3)]°* + 2СГ (комн., в разб. NH3- Н2О), 
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[Ni(NH3))** + 4H2O0 <= [Ni(H20)2(NH3)4)* + 2(NHs - H20); рК, = 1,27. 
3. [Ni(NH3)]Cla = NiCl, + 6NH3T (кип.). 
4. [Ni(NH3)6JClh + 6HCI (конц.) = NiCl, + 6NH4CI: 
5. [Ni(NH3)JCl, + 2NaOH (конц.) + 6H2O = Ni(OH)2\ + 6(NH3 НО) + 2NaCl. 


870. K2]Ni(CN)4] — ТЕТРАЦИАНОНИККОЛАТ(Н) КАЛИЯ 


Оранжево-красный, при нагревании разлагается. Хорошю растворяется в хо- 
лодной воде. Разлагается кипящей водой, реагирует с кислотами, концентри- 
рованными щелочами, сильными восстаиовителями. Получение см. 865’. 


М, = 240,96; = 1,875 (kp.). 
K.[Ni(CN)s] = 2KCN + № + CoN? (выше 500° С). 
K2[Ni(CN)4] - Н2О = КДМКСМ4] + Н2О (100° С). 
K2{Ni(CN)s] (pa36.) + 12H2O = 2[K(H20).]” + МКСМ) (Желт.). 

Ka{Ni(CN)alp = 2KCN + МКСМ)? (фиол.) [кип.]. 


K2[Ni(CN),] + 2НС! (фазб.) = МКСМ) + 2КС! + 2HCN. 

K2[Ni(CN)q] + KCN (конц.) <— Ka[Ni(CN)slq (красн.). 

4K.[Ni(CN)4] + N2H4-H2O + 4KOH (конц.) = 4К МКСМ) (красн.) + Not + 
+ 5Н2О. 

8. 2K2[Ni(CN)s} + 2H° (Zn) + 2KOH (конц.) = Ka[Nix(CN)6] + 2KCN + 2H20. 


9. Ka[Ni(CN)s} ——S—» KalNi(CN)s}) — 9“, KalNi(CN)4] 


“KCN ^ (св.-краси.) (желт.) 


[-75° С, в жидк. МН:]. 


м WYN D> 


871. [Ni(CO).[ — ТЕТРАКАРБОНИЛНИКЕЛЬ 


Бесцветная жидкость. Низкокипящий, термически неустойчивый, в газообраз- 
ном состоянии на воздухе взрывоопасеи. Мало смешивается с водой. Не 
реагирует с разбавлеиными кислотами, щелочами. Энергично разлагается кон- 
центрированными серной и азотной кислотами; реагирует с кислородом. По- 
учение см. 860°. 


= 170,73; d= 1,78, 132. „= -19.3° С; ип = +42,3° С. 
сон = №1 + 4СО (180—200° С). 


|. 

2. [Ni(CO)s] + 2Н250. (коиц.) = NiSO, + SO2 + 4СОТ + 2H20. 

3. М(СО)4 + 12HNOs (конц.) = Ni(NOs)2 + 10NO2 + 4СО21 + 6H20. 

4. 2[Ni(CO).] + 2H20 (влага) + 502 (воздух) —~—> 2МКОН); + 8СО», 
2[Ni(CO),] + 50» = 2NiO + 8СО} (300—400° С). 

РУТЕНИЙ 


872. Ви — РУТЕНИЙ 


Белый с серым оттенком металл семейства платины; очень твердый, хрупкий 
(растирается в порошок), тугоплавкий, высококипящий. Благородный металл: 
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не реагирует с водой, разбавленными кислотами, щелочами, гидратом аммиа- 
ка, «царской водкой». Простых катионов в растворе не образует. Реагирует с 
концентрированными кислотами (в присутствии кислорода), сильными окис- 
лителями (при спекании), кислородом, галогенами, серой. Поглощает значи- 
тельное количество H2. В природе встречается в само одном виде, наиболее 
редкий среди платиновых металлов. Получение см. 873" 5, 876'. 


М; = 101,07; а= 12,30; tan = 2607° С; {кип = 4900° С. 


1. Ru +6HCI (конц.) + O2 = H2f{RuClo] + 2НО (125° С, р). 
2. 5Ви + 4Н›ЗО: (разб., гор.) + 8КВгОз = 5КчОжр + 4Br2 + 4К 2$ О. + 4Н2О. 
3. Ви +2Н2О + 36 = Ho{RuClO2} + 2НА (комн.), 
4Ru + 7Cl, + 2иН.О = 2{RuCls - RuCl4 . nH20}4 (кип. в конц. НС). 
4. Ки+О)= ВчО, (400° С), 
2Ru + 302 = RuO2 + КиО. (выше 700° С). 
5. 2Ru + 5Р. = 2RuFs (300—400° С), 
Ви + 3F2 = ВиРь (750° С, в токе Е >, резкое охлаждение). 
6. 2Ru + 3Ch = 2ВиСЬ (330° С, в присутствии СО). 
7. Ви+2$ = Ки($>) [450° С]. 
лаурит 
8 2Ru+4KOH + 3О) = 2К КиО. + 2H20 (500—600° С), 
Ки + 2KOH + ЗК МО: = K2RuO, + ЗКМО) + H20 (400—500° С), 
Ки + K2CO; + КСЮ: = K,RuO, + КС! + СО, (400—600° С). 


873. КиО) — ОКСИД РУТЕНИЯЦУ) 


Сине-черный, нелетучий (в отличие от КчО.), при прокаливании плавится и 
разлагается. Малореакционноспособный; не реагирует с водой, кислотами, 
щелочами, гидратом аммиака. Из раствора осаждается гидрат RuQ;- nH20. 
НПереводится в раствор хлороводородной кислотой, насыщенной хлором. 
Окисляется пероксидами шелочных металлов, восстанавливается водородом. 
Получение © см. 872%, 874" 5-5, 875°, 876*. 


= 133,07; 4= 6,97; tan = 955° С (разл.); рПР" = 49,0. 


1. RuO: =? RutO, (955—1250° С), 
2В чО) = Ru + ВиО. (выше 1300° С). 
2. ЗВчО) + 12HCI (konu., насыщ. Cl) = [RuCl + 2ВаСЬ р + СЬТ + 6 НО. 
700—1400° С 
3. ВиО. +O, 400—500 С КиОхн. 
4. 2RuO2 + ЗМа20О) = 2МазВиО. + O2 (100-- 800° С). 
5. ВчО) + 2Н, = Ru + 2НО (300° С). 


874. ВиО. — ОКСИД РУТЕНИЯ(УНИ 


Желто-оранжевый, летучий уже при комнатной температуре, низкоплавкий, 
термически неустойчивый. Умеренно растворяется в воде (гидратируется и 
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проявляет свойства слабой кислоты). Реагирует с кислотами, щелочами, перок- 
сидом водорода. Сильный окислитель. Получение см. 8727 *, 873" 3, 875577, 


М, = 165,07; @= 3,29; т = 25,4 С; К = 1,71, 2,03, 


1. ВиО: = ВиО) + O2 (100—108° С). 
2. RuOa + пПН2О = RuOg- ПН2Оф,, 
ВиО. - #H20 + Н2О <— [Ви ОЖОН)Г (9) + НзО*: рХ, = 11.0. 
3. ВиО: + 6HCI (разб.) = Н{ВиСыОл] + СЬТ + 2H20, 
4RuO, + 32HCI (конц.) = 9СЬТ + 2(ВиСЬ - RuCla)y + 16Н2О. 
4. 4RuO4 + 4KOH (конц.) = 4КВуО4 (черн.) + O,t + 2H20 (комн.), 
2КиО. + 4KOH (конц.) = 2K2RuO, (оранж.) + Oot + 2H20 (кип.). 
5. ВиО: + 2Н.О) (разб.) = RuOw + 2021 + 2Н2О. 


875. K2RuO, — ТЕТРАОКСОРУТЕНАТ(У!) КАЛИЯ 


Зеленый с красным оттенком, термически устойчивый. Хорошо растворяется в 
воде, анион устойчив только в щелочной среде. Реагирует с кислотами. Прояв- 
ляет окислительно-восстаиовительные свойства. Получение см. 872°, 874%, 876°. 


М; = 243,26. 

1. K2RuO,-H2O = K2RuO, + Н2О (200° C). 
2. K2RuOs + 12H20 = 2[K(H20}]" + ВиО? (оранж.) [в разб. КОН]. 
3. 3K2RuO, + 4НС (разб.) = 2KRuO, (зел.) + RuOwW + 4КС! + 2Н2О. 
4. 2K,RuO,4 + 12HCI (конц.) = 2K [RuCl] (желт.) + О.Т + 6Н2О (кип... 
5. 2K2RuO« (конц.) + Сыр = 2КВиО44 + 2КС, 

2KRuO, + Clo (иасыш.) = 2RuOgp + 2КС1. 
6. 2К.ВиО: + Н2О + КСЮ = 2KRuO,w + КС! + КОН (комн.), 

K2RuO, + КСО (насыщ.) + НО = ВиОч» + KC] + 2KOH (кип.).: 


7. SK,RuO, + 8H2SO,4 (разб.) + 2К MnO, = 5КиОр + 2Мп$О. + 6K2SO, + 
+ 8Н2О. 


876. В Св — ХЛОРИД PYTEHHACID 


Черно-коричневый, при нагревании разлагается. Не растворяется в холодной 
воде. Из хлороводородной кислоты кристаллизуется синий гидрат RuCl; . НО. 
Реагирует с горячей водой, кислотами. Проявляет окислительно-восстанови- 
тельные свойства. Так называемый водорастворимый RuCl; содержит RuCl; и 
RuCl. Получение см. 872°, 8737. 


М: =207,43; 4=3,11. 
2RuCl; = 2Ru + ЗСЬ (500—850° С). 
RuCl; + 5H20 (rop.) = [Ru(H20)sCl(OH)2]@) (красн.) + 2НС!. 
RuCl; + ЗНС! (конц.) = H3[RuCl,]. 
2RuCls + 202 = 2RuQ, + 3Ch (600—700° C). 


FYeN-> 
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2RuCl; + 8KOH (разб.) + 2K MnO, = 2K2RuO, + 2MnO21 + 6KCI + 4Н2О. 
4RuCl; + 2H2S (насыщ.) + 2H20 = Ви($2)+ + 2RuChd + RuOot + 8НС1. 
RuCl; + 2МС! (конц) + Н2О = MzRu(H20)CIs] (M =K, Rb, Cs). 
2ВиСЬ + 12(NHs3 - Н2О) [конц.] + Zn = Хи (ЧН) СЬ + ZnCh + 12H20, 
[Ru(NH3)Cl. + 2H,O —> [Ru(H:0)(NH3)sICh + NHs - НФ, 


[Ru(H2.O)(NH3)sJCh + №, —> [Ru(N2)(NH3)s|Ch, + НО. 


РОДИЙ 
877. Rh — РОДИЙ 


Серебристо-белый металл семейства платины, более твердый, чем палладий и 
платина; трудно поддается обработке. Тугоплавкий, высококипящий. В oco- 
бых условиях получают коллоидный родий и родиевую чернь (тонкодисперс- 
ный родий, весьма реакционноспособный). Благородный металл: в компакт- 
ном виде не реагирует с водой, кислотами, «царской водкой», щелочами, 
гидратом аммиака. Родиевая чернь реагирует с концентрированной серной 
кислотой, «царской водкой», хлором в щелочной среде, хлороводородной 
кислотой — в присутствии кислорода. Окисляется при сплавлении с гидросуль- 
фатом калия. Реагирует с кислородом, галогенами. Встречается в природе в 
самородном состоянии (в сплавах на основе платины). Получение см. 878! 5. 


© м м 


8797. 12, 13 8801 5. 
М, = 102,906; 4= 12,41; пл = 1963° С; 1ип я 3700° С. 
1. 4Rh (чернь) + 24НС1 (конц.) + 302 = 4H3[RhCle] + 6H20 (150° С, р). 
2. 2Rh (чернь) + 6H2SO, (конц., гор.) = Rh2(SO,)3 (желт.) + 35021 + 6H20. 
3. Rh (чернь) + 6HCI (конц.) + HNO3 (конц.) = H3[RhCl6] + МОТ + 2H20. 
4. 4Rh +30. —*—> 2Rh.03 (600—800° C), 
2Rh (чернь) + 303 = Rh2O; + 302 (комн.). 
5. 2Rh+5F2= 28 ВЕ; (400° С), 
Rh + ЗЕ) = ВНЕ (700—-750° С). 
6. 2ВН + ЗСЬ = 28 ВСВ (400—600° С, р). 
7. 2Rh (чернь) + 10МаОН (разб.) + 5СЁЬ = ВВ2Оз + Ont + 10МаС! + 5H20. 
8. 2Rh + 3С1; + 6NaCl = 2Ма ВВС] (300° С). 
9. 2Rh + 12ЖН$О. = 2K3[Rh(SO,)3] + 350) + 6Н2О + 3К;50, (700° С). 


878. Rh2O3; — ОКСИД РОДИЯЧН) 


Серо-черный, термически устойчивый, при прокаливании в вакууме разлагает- 
ся. В прокаленном виде химически пассивен; не реагирует с водой, кислотами, 
щелочами, гидратом аммиака. Из раствора осаждается светло-желтый гидрат 
Rh2O3 - 7H20 (или Rh(OH); - 2Н2О) — более реакционноспособный, реагирует 
с кислотами. Проявляет окислительно-восстановительные свойства. Получе- 
ние см. 877%”, 8797 53, 880%. 
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М, = 253,81; d= 8,20. 


1. 28.0: = 4Rh + 30, (выше 1100° С, вак.). 
2. ВЬ2Оз . 7Н2О = ВВ.О: + 7H20 (выше 200° С). 
3. ВЬОз - 7Н2Ов + 8Н2О —* 2[Rh(H20}]”* + 6ОН`; рПР" = 47,70. 
4. RhO; + 6HCI (конц.) = H3[RhCle] + ЗН2О. 
5. RhO3 + ЗН) = 2Rh + 3H20 (400° C). 
6. Rh.O3- 7Н2О + Ма[бп(ОН):] + NaOH (конц.) = 2ВВ(ОН)»4 (син.) + 

+ Na2[Sn(OH).] + 4H20. 


7. ВЬ.Оз + 4NaOH (конц.) + ЗМаСЮ = 2МаВВОхр)? + ЗМаС! + 2H20. 
879. ВЕС: — ХЛОРИД РОДИЯ(П) 


Коричнево-красный, сублимируется в потоке хлора при 900° С. После прока- 
ливания не растворяется в воде, гидрат ВВС; - пН2О растворяется лучше (ниже 
приведены свойства гидрата). Не диссоциирует в воде, свежеприготовленный 
раствор не дает осадка прн добавлении АВМО:. Не реагнрует с серной и 
азотной кислотами. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака, водородом. 
Полученне см. 877°, 880°. 


М, = 209,27;  d=3,11. 


1. 2RhCl; = 2Rh + ЗСЬ (выше 964° С), 
2. ВВСЬ. пН2О = RhCl; + nH.0 (ло 80° С, вак.; возможно, п = 4), 
2(ВВСЬ - ПН2О) = Rh2O; + 6 НС! + Qn - ЗНО (выше 180° С). 


3. RhCls + ЗН2О = [ВВ(Н2О}зСЬ (кор.). 

4. ВНСЬ + ЗН (конц. + ЗН2О = НУВВСЫ + 3H20 = ЗИ30* + [ВВС * (роз.). 
5. 2RhCls + 6МаОН (pa36.) = Rh,O3 + 6МаС! + 3H20. 
6 
7 


ВНСЬ + 6(NH;3 - НО) [конц.] = [ВВОЧНЗЯСЬУ + 6H20 (в этаноле). 
RhCls + ЗМС! (конц.) = МВС $ == (вэтаноле; М = Ма", К*,МН}), 
2(NH,)3{RhClg] = 2Rh + 6МН.С! + ЗСЬ (600° С). 
8. 2RhCi; + ЗН, = 2Rh + 6 НС! (400° С, в токе CO)). 
9. 4ВНСЬ + 302 = 2Rh.0; + 6СЬ (750—800° С). 
10. 2RhCl3 + 3F2 = 2RhF3 + ЗСЬ (600° С), 
ВЫСЬ + ЗНЕ (pa36.) = RhF3t + ЗНС. 
11. 2RhCl3 + ЗН2$ = ВВ,53 (черн.) + 6 НС! (350° С). 


12. 4RHCls + ЗОН. - НО) + 12(NH3 - НО) = 4Rh (коллонд) + 3N2t + 
+ МН + 15H20. 
13. 4RhCls + 6HC(H)O + 9К.СО; = 4Rh (чернь)$ + 6К(НСОО) + 12KCI + 
+ 9CO,T + ЗН2О (кип.). 


880. Ма ВЬСЕ| — ГЕКСАХЛОРОРОДАТ(Ш) НАТРИЯ 


Розовый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в воде, 
анион подвергается акватации. Образует темно-красный кристаллогидрат 
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Ма ВВС) . 12Н2О. Реагирует со щелочами, восстанавливается водородом. 
Получение см. 877*, 8797. 


М, = 384,59. 

1. 2Na3[RhClo] = 2Rh + 6МаС! + ЗСЬ (выше 550° С). 
2. Ма ВНЬСЫ (конц.) + 12Н2О = 3[Na(H20).]* + [RhCle]> (роз.), 

ВС «Ню => [Rh(H20)CI5}* (красн.) + СГ (разбавление). 
3. Ма ВНСЬ (конц) + ЗНС» = Ha[RhCl] + ЗМаС! (0—5 С). 

НУВНС + ИНО 22S, НВС] - ИНО => ВНСЬ - nH20. 
4. 2Nas[RhClk] + 6МаОН (конц.) + 2Н2О = Rh2O3- 5H,O1 + 12NaCl. 
5. 2Nas[RhCl] + 3H2 = 2Rh + 6МаС! + 6НС! (400—500° С). 
6. 2Nas{RhCle] + НО > ЗН,1 (катод) + 2H2RhO,? (фиол.) [анод] + 

+ 6МаС! + 6 НС! (в разб. HCIO,). 

электролиз 


7. 2Na3[RhCle] + 6NaOH (разб.) ———> Hof (катод) + 2ВВО24 (анод) + 
+ 2Н2О + 12NaCl. 


ПАЛЛАДИЙ 
881. Pd — ПАЛЛАДИЙ 


Светло-серый металл семейства платины; относительно мягкий, ковкий. На- 
именее плотный, самый низкоплавкий и наиболее реакционноспособный из 
всех платиновых металлов. В особых условиях образует коллоидный палладий 
и палладиевую чернь (тонкодисперсный палладий). Катион Pd в растворе 
имеет коричневую окраску. Благородный металл: не реагирует с водой, разбав- 
ленными кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Реагирует с концентриро- 
ванными серной и азотной кислотами, «царской водкой», галогенами, серой. 
Окисляется при сплавлении с гидросульфатом калия. Поглощает максимальное 
(среди металлов) количество H2, причем окклюдированный водород находится 
в атомном состоянии; насыщенный водородом металл загорается на воздухе. 
В природе находится в самородном виде (сплавы на основе платины). Получе- 
ние см. 8857, 8867, 888" *. 


М, = 106,42; 4= 12,02; ti, = 1554 С; ки = 2940° С. 


1. Pd + 2НСЕК(конц.) + 2СЬ = Н;РАСЬ]‹) (черн.) {60—80° С], 
НРАС4 = Н>РАС!4 (конц.) [кор.] + СЬТ (упаривание в конц. НС), 
Н;РАСво = РАСЬУ + Ch, + 2HCI (разбавление водой). 

2. Ра+2Н}50. (конц.) = Р4$О4$ + $0,1 + 2H,0 (80° С). 

3. Pd + 4HNOs (конц.) = Pd(NO3)2) + 2М0.1 +2Н.О (80° С). 


4. 3Pd + 18НС! (конц.) + 4НМО; (конц.) = ЗНАРАСЬ] + 4NOT + 8Н.О, 
3Pd + 12НС! (конц.) + 2НМО: (конц.) = 3HAPdCh] + 2МОТ + 4Н2О (ки ` 


5. 2Pd (чернь) + O2 = 2PdO (до 730° С). 

6. 2Pd + ЗЕ, = 2PdF; (400--500° С). 

7. Ра + СЁ = PdClh, (500—550° С). 

8. Ра +, PdS (син.), Pd(S2) (черн.) [400—500° С]. 

9. Pd (чернь) + 2КС! (конц.) + С1. = К РСЦ] (80° С). 

10. Pd + 4КН$О. = PdSO, + SO2 + 2К›$О. + 2Н2О (250—400° С). 
электролиз 


Il. Pd + 4НСЕ (конц.) —————> _ Hot (катод) + Н>РАСЫ] (анод). 


882. РО — ОКСИД ПАЛЛАДИЯС!) 


Палладинит. Черный, при сильном нагревании разлагается. Не реагнрует с 
водой, в особых условиях образует коричневый коллоидный раствор. В прока- 
ленном виде — малореакционноспособный. Не реагирует с «царской водкой». 
Реагирует с концентрированной бромоводородной кислотой, оксидами типич- 
ных металлов при спекании. Легко восстанавливается водородом. Получение 
см. 881°, 883', 884', 885'3, 886°. 


М, = 122,42; а= 8,710. 
2PdO = 2Pd + О, (780—800° C). 


PdOq) + 5H20 <> [Pd(H20),]”* + 20H’; рПР? = 32,92. 

PdO + 4HBr (конц.) = H2o{PdBr,] + НО. 

РАО + H2 = Pd + НО (KOMH.). 
РАО + К.О = K2PdO, (600° С, в атмосфере Аг). 


PdO (коллоид) + 4НС (конц.) = Н>РЗСЫ] + H20. 
2PdO (коллоид) + №2На . Н2О = 2Pd (коллоид) + Not + ЗН2О. 
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883. Pd(OH)2 — ГИДРОКСИД ПАЛЛАДИЯС!) 


Бурый аморфный, при сильном нагревании разлагается. Не растворяется в 
воде. Проявляет амфотерные свойства (основные свойства преобладают): pea- 
гирует с разбавленными кислотами, концентрированными щелочами, гидра- 
том аммиака. Легко восстанавливается водородом, гидратом гидразина; окис- 
ляется «царской водкой». Получение см. 884^5, 885°, 886', 88835. 


М, = 140,43;  рПР? = 28,92. 
РА(ОН); = PdO + НО (выше 500° С). 


1. 

2. Pd(OH), + 2НС! (разб.) = РАСЫ + 2H20. 

3. 3Pd(OH)2 + 18НС  (конц.) + 2НМО; (конц.) = ЗН. РАСЫ] + 2МОТ + 10Н2О. 
4. РАН), + 2NaOH (конц.) = Ма РЗ(ОН).] (желт.). 

5. Pd(OH)2 + 4(NH3- H20) [конц.] = [РАОЧНУ« (ОН) + 4Н.О. 

6. РАН), + H2 = Pd + 2H,0 (комн.). 
7. 2Pd(OH)2 + N2H4- Н2О = 2Pd (чернь)+ + Not + SHO (кип.). 
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884. PA(NO3)2 — НИТРАТ ПАЛЛАДИЯ(П) 


Желто-коричневый, полимер {Pd(NOQs)2},. Термически неустойчивый, при на- 
гревании разлагается. Полностью гидролизуется водой; хорошо растворяется 
в подкисленной воде, плохо — в концентрированной азотной кислоте. Реаги- 
рует с концентрированной хлороводородиой кислотой, щелочами, гидратом 
аммиака. Получение см. 881°. 


М, = 230,43. 

1. 2Pd(NQs)2 = 2PdO + 4МО, + О, (выше 350° С). 
2. Pd(NOs)2 + НФ = PANOXOH) + HNO; (комн.), 

РА(МОз)› + 2Н2О = РАН): + 2НМО: (кип.). 
3. Pd(NOs)2 + 4Н2О = [Pd(H20).]"* + 2NO; (в разб. HNO). 
4. Pd(NOs)2 + 4НС! (конц.) = НУРАСЫ] + 2HNOs. 
5. Pd(NOs)2 + 2МаОН (pa36.) = Pd(OH)2+ + 2NaNOs. 
6. Pd(NOs)2 + 4(NH3 - Н2О) [конц.] = [Pd(NH3)4](NO3)2 + 4H20. 


885. PdCh — ХЛОРИД ПАЛЛАДИЯ(И) 


Фиолетово-коричневый, летучий при нагревании, плавится под избыточным 
давлением Clo. Умеренно растворяется в холодной воде, практически не диссо- 
циирует; кристаллогидрат PdCl,- 2Н.О растворяется лучше, чем безводная 
соль. Гидролизуется горячей водой, реагирует с концентрированной хлорово- 
дородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Восстанавливается водоро- 
дом, муравьиной кислотой. Вступает в реакции комплексообразования. Для 
проведения реакций обычно берется в виде раствора Н{РАСН]. Получение см. 
881.7, 8832. 


М; = 17733; @= 4,08; ta = 680° С (p). 


1. РАСЬ = Ра + Ch (590—740° С). 

2. РАСЬ . 2H2O (красно-кор.) = РАС + 2H20 (150° С, вак). 

3. Рась (pa36.) + 2Н.О (хол.) = [Pd(H20).Ch)]. 

4. РАСЬ + 2H,O (rop.) = Pd(OH)24 + 2HCI. 

5. 3PdCl, + 12HCI (kony.) + 2HNOs (конц.) = ЗНУРАСЬ] + 2NOT + 4Н2О. 

6. РАСЬ + 2NaOH (pa36.) = Pd(OH)2+ + 2NaCl. 

7. РАСЬ + 2МНаС! (разб.) = yuc-[Pd(NH)2Ch] 4+ 2HCL 

8. PdCl + 2(NHs - H20) [разб.] = mpanc-[Pd(NH3):ChV + 2Н20. 

9. PdCh (суспензия) + H2 = Раф + 2НС! (комн.), 
РАСЬ + HCOOH =Pd (чернь)+ + 2НС! + СОТ (50—70° С). 

10. РАСЬ + 2МС! (конц.) = МХРАСЦ) (M = H, Ма). 

11. РаСЬ + H2S (насыш.) = PdSJ (черн.) + 2HCI. 

12. РАСЬ + НО + CO = Pdt + 2НС + СОТ (комн.). 

13. РАСЬ + NaNO; = PdO + NaNO, + Cl, (270—370° С). 


886. КДР@СЦ| — ТЕТРАХЛОРОПАЛЛАДАТ(И) КАЛИЯ 


Желто-коричневый, плавится без разложения, термически устойчивый. Плохо 
растворяется в холодиой воде. Кристаллогидратов ие образует. Не реагирует 
с разбавленными кислотами. Разлагается кипящей водой, «царской водкой», 
щелочами, гидратом аммиака. Проявляет слабые окислительно-восстанови- 
тельные свойства. Получение см. 881°, 887'' 3. 

М, = 326,43; d= 2,67; 4т=525° С; рПРИ = 4,80. 


K.[PdCl,] + 2Н.О = РА(ОН)›4 + 2КА + 2HCIt (кип.). 
ЗК Расы] + 6HCI (конц.) + 2НМО: (конц.) = ЗК РАС + 2NOT + 4Н.О. 
K2[PdCh] + 2KOH (разб.) = РАО (коллоид) + 4КС! + НО. 

2K РАС + 4(NHs - НО) [разб.] = [Pd(NH3)4][Pd" Cu) + 4KCI + 4Н2О. 
К[РАСЫ] + 2NH,Cl (разб.) = цис-[РВОЧНз)›С:$ + 2КС! + 2HCI. 

К РАСЫ] (суспеизия) + Ch = КАРАСЯ (в присутствии КС). 
2К [РАСЫ + NoHs- НО + 4(МН, - НО) [разб.] = 2Pd (коллоид) + №1 + 

+ 4КС + 5Н2О + 4NH,CI. 

8. КЗРасы] + K(HCOO) = Ра. (чернь)+ + ЗКС! + CO,T + HCI (кип.). 


NAWP WN 


887. K2[PdéClk] — ГЕКСАХЛОРОПАЛЛАДАТ(У) КАЛИЯ 


Красно-коричиевый, при HarpepaHnn разлагается. Плохо растворяется в холод- 
ной воде. Кристаллогидратов не образует. Разлагается в кипящей воде, кон- 
центрированной хлороводородной кислоте, щелочах, гидрате аммиака. Силь- 
ный окислитель. Получение см. 88675. 


М, = 397,33; 4=2,74; рПР?= 5,22. 


1. K2{PdCle] = Ko[PdCl] + СЬ (380° С). 
2. Ka[PdCie] + 2H20 = РА(ОН)2% + Cht + КС! + 2HCIT (кип.). 
3. Краса = КРАСА + СЬТ (в гор. кони. HCI). 
4. K{PdCis] + 4KOH (разб.) = PdO2) + 6КС! + 2Н.О (кип.). 
5. ЗКАРАС + 8@ЧНз - НО) [разб.] = 3{цис-[РАОЧНУ) СЫ} $ + Not + 6KCI + 


+ 6NH.CI. 
888. |РАМН:)СЫ — ДИХЛОРОДИАММИНПАЛЛАДИЙ 


Существует в виде устойчивого оранжевого транс-изомера и неустойчивого 
желто-коричневого цис-изомера. Имеет координационный олигомер 
[РАМН 4 [РА" СЧ. Термически неустойчивый. Плохо растворяется в холодной 
воде. Кристаллогидратов не образует. Разлагается кипящей водой, реагирует с 
кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Окисляется «царской водкой», хло- 
ром; восстанавливается водородом. Получение см. 885” *, 886*, 887°. 


M, = 211,39; 4=25;: К, = 0,304, 
1. 3[Pd(NH3)2Ch] = 3Pd + 4АМН.С! + 2HCI + М, (выше 210° С). 
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2. цис[РАОМНз)›СЫ (суспензия) — > mpanc-[Pd(NH3),Ch} (комн.). 
3. [Pd(NH3)2Ch] + 2Н2О = РА(ОН)2$ + 2NH.CI (кип., р). 
4. [Pd(NHs)2Clh] + 2HCI (конц.) = (МН РАС (80° С). 
5. 3[Pd(NH3)2Ch] + 12HCI (конц.) + 2НМО; (конц.) = 3(NH4)2[PdCl + 

+ 2NOt + 4H,0. 
6. [РА@ЧНз)СЫ + 2МаОН (разб.) = РА(ОН)24 + 2МаС! + 2NH3T (кип.). 
7. [РА@ЧНз)›СЫ + 20NH3 - НО) Конц.] = [РВОЧН)4СЬ + 2H20. 
8. [РАОЧН»)2СЫ + H2 = Pd + 2NH.CI (900° C). 
9. транс-[РАОЧНз)2СЫ] + СЬ = mpanc-[Pd(NH3)2Ch] (KOMH.). 
ОСМИЙ 


889. Os — ОСМИЙ 


Светло-голубой с серым оттенком металл семейства платины; самый тяжелый 
из металлов, очень твердый, хрупкий (растирается в порошок), тугоплавкий, 
высококипящий. Благородный металл: не реагирует с водой, разбавленными 
кислотами, щелочами, гидратом аммиака. На воздухе легко окисляется до 
максимальной степени окисления (+VIII). Простых катионов в растворе не 
образует. Реагирует с концентрированными серной и азотной кислотами, 
сильными окислителями, галогенами, серой. Поглощает заметное количество 
Н.. В природе встречается в самородном виде (сплавы с золотом, иридием, 
платиной). Получение см. 890° 5, 891°, 892°, 893°, 


М; = 190,2; а4= 22,61; и = 3027° С; 1кипя 5000° С. 


Os + 6HCI конц.) + О; ——> НДОЗСЫ + 2H20. 


1. 

2. Os + 8HNO; (конц.) = [Os(H20)20,] + 8МО) + 2H20. 

3. Os + 4H202 (конц.) = [Os(H20)20,] + 2H20 (кип.). 

4. Os + 3KCIO + 2KOH (кони. гор.) + НО = K2[OsO.(OH)4] + 3KCI. 

5. Os + (КОН - H20) + КСЮ: = K2[OsO.(OH),] + КС! + НО (150° С), 
Os + (КОН - НО) + 3KNO3 = K2[OsO.(OH),] + ЗКМО) + НО (150°С), 
20s + 4(KOH - НО) + 30, = 2K2[OsO,(OH),] + 2H20 (150° C). 

6. Os + 20, = OsO, (400° С, сгорание на воздухе), 
Os + 050, = 2050) (150° С). 

7. Os + 3F2 = О$Рь (250° С, сгорание во фторе). 

8. 205 + 7F2 = 2052; (желт.) [500—600° С, р, охлаждение до -150° С]. 

9. 20s + 10НЕ = 2036; + SH2 (100° С). 

10. 20s + 3СЁ = 20sCly (100—500° С), 
Os + 2СЬ = OsCl, (650-—700° С). 

11. Os + 28 = Os(S2) (450° C). 

12. Os + 2KCI + 2Ch = K2{OsCl] (красн.) [500—600° С]. 
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890. 0504 — ОКСИД ОСМИЯ(УШ) 


Светло-желтый (почти белый), летучий, легкоплавкий (в жидком состоянии 
маслянистый), низкокипящий (в газообразном состоянии мономерен). Весьма 
реакционноспособный: реагирует с водой (образуется почти нейтральный рас- 
твор), концентрированной хлороводородной кислотой, щелочами, гидратом 
аммиака. Сильный окислитель; восстанавливается водородом, реагирует с 
типичными восстановителями. Получение см. 889°, 893'. 


М, = 254,20; 4=4.906; = 40,6° С; 
кип = 131,29 С; № = 5,3, 6,440, 7,4709. 
OsO, + 2H20 = [Os(H20)20,]. 


|. 

2. 050. + ЮНСЕ (конц.) = HofOsCle] + 2СЬ1 + 4H20. 

3. OsO, + 2МОН (конц.) =М) [транс-ОзО«(ОН)}] (kop.) [МЕК, Cs, "fy Ва]. 

4. OsO4 + 2(NH3 - НО) [конц.] = ОМН4)[ОзЗООН))] (красн.) [комн.], 
050. + NH3- H20 (pa36.) = H[OsQN)Os3] + 2НО (кип.). 

5. OsO4 + 4H2 = Os + 4H20 (250° С). 


6. OsO,4 + 4ЕеСЬ + 8HCI (конц.) + 2МНаС! = ОУН) [ОЗСЬ1 (красн.) + 

+ 4ЕеСЬ + 4Н.О, 

(ЧН. [ОзЗСЫ + 2H2 = Os + 2NH.CI + 4HCI (300—400° С). 
7. OsO4 + КМО) (разб.) + 2KOH + H20 = K2{OsO.0OH),] + KNOs. 


891. OsCl; — ХЛОРИД ОСМИЯ(Ш) 


Коричнево-черный, летучий, при нагревании разлагается. Хорошо растворяет- 
ся в воде, диссоциирует в незначительной степени, гидролизуется по катиону. 
Из разбавленной хлороводородной кислоты кристаллизуется темно-зеленый 
гидрат OsCls . 3H20. Реагирует с концентрированными кислотами-окислителя- 
ми, щелочами, монооксидом углерода. Легко восстанавливается до металла. 
Получение см. 889'°, 892°. 
М, = 296,56. 

1. 20OsCl; = О$СЬ + OsCl, (500—560° С, вак.). 
2. OsCls (разб.) + 4H20 <—— [Оз(Н2О)«СЫ] + СГ, 


[Os(H20).Ch.]* + НО <=>? [Os(H20)3Cl.(OH)] + НзО*. 
3. OsCls + SHNO3 (конц.) + НХ = [Os(H20),0,] + SNO2f + ЗНС (кип.). 
4. 20sCis + 6NaOH (разб.) + (п- З)Н2О = Os203 - ИНО + 6NaCl. 
5. 2OsCls + 350) (иасыщ) + 6H2O = 205$ + 3H2SO, + 6HCI, 

OsCl; + ЗЕеСЬ = Ost + 3FeCl; (в pa36. HCl). 


892. OsCla — ХЛОРИД OCMHA(IV) 


Коричневый с черным оттенком, летучий, термически устойчивый, плавится 
без разложения. Гидролизуется водой; реагирует с кислотами, щелочами. По- 
лучение см. 889'°, 891 '. 
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М; = 332,01; 1 = 323°C. 


OsCl, + 4H20 —— > Os(OH).t + 4HCL. 

OsClay + 2HCI (konu.) г? Н>ОЗзСЫ (оранж.). 

OsCl, + 4НМО; (конц. гор.) = [0$(Н20)204] + 4МО-1. 

OsCl, + 4МаОН (разб.) = Os(OH),+ + 4NaCl. 

OsCl, + 2H2 = Os + 4НС! (250° C) 


20sClapy —_—as 20sCls@) (катод) + СЬТ (anon) [в pa36. HCI). 


S WwPYwWR > 


893. K2{0sO20OH)4{ — ТЕТРАГИДРОКСОДИОКСООСМАТ(У!) КАЛИЯ 


Красно-фиолетовый, прн нагревании разлагается. Ранее формулу изображали 
как K2OsO, - 2Н2О (безводный осмат калия не выделен). Хорошо растворяется 
в холодной воде, устойчив в щелочном растворе. Разлагается`кипящей водой, 
кислотами. Восстанавливается сероводородом, цианидом калия, водородом 
Окисляется в O2 воздуха. Получение см. 889% 5, 8907, 


М, = 368,42. 
1. 2K[{OsO2(OH).] = OsO2 + 0504 + 4KOH + 2H20 (140—200° С) 
2. K{OsOxOH),] + 12H20 (хол.) = 2[K(H20).]” + [0sO2(0H),]” (роз.) 
[в разб. КОН] 
3. 2КОЗОкОН)4 = 0$©ОН)4$ + K2{0sO,(OH),] + 2KOH (кип.) 


4. 2КДОЗОХОН)4 + 2H2SO, (разб.) = Os(OH)«b + [Os(H20)204] + 2K2SO4 + 
+ 2Н2О. 


5. K2{Os0.(OH),] + 4НМО; (коиц.) = [О0$(Н2О) 204 + 2NO2 + 2KNO3 + 2H20. 
6. K2[OsO.(OH).] + ЗН) = Os + 2KOH + 4H,0 (200° С) 
7. 2КОЗОХОНУ4 + O2 + 2Н0 —+—> 2[03(Н20):04 + 4KOH (коми ) 
8. 


K2[OsO.(OH),] + SH2S (насыщ.) = Os(S2) + Sb + 2KHS + 6H20. 


ИРИДИЙ 
894. Ir — ИРИДИЙ 


Серебристо-белый металл семейства платины; очень твердый, хрупкий, весьма 
тугоплавкий, высококипящий. В особых условиях получен коллоидный ири 
дий. Благородный металл: не реагирует с водой, кислотами, «царской водкой», 
щелочами, гидратом аммиака. Катион Ш?" в растворе окрашён в желтый UBC! 
Переводится в раствор концентрированной хлороводородной кислотой в при 
сутствии QO. Реагирует с сильными окислителями (при сплавлении), кислоро 
дом, галогенами, серой. Встречается в природе в самородном виде (сплавы ‹ 
осмием и платиной). Получение см. 8957, 897". "*, 899" *, 900''°, 9015. 


М, = 192,22; d= 22,421; пл = 2443° С; {ки = 4380° С. 


1. + 6 НС конц.) + O2 = НДСВ + 2H20 (125° С, р). 


2. Ir (порошок) + O2 = ПО} (до 600° С). 
3. Ir +3F2 = IrFe (до 240° С), 

21: + SF = 2IrFs (350—380° С). 
4. Ir + ЗСЬ = 2IrCls (600—620° С, в присутствии СО, на свету). 
5 и— № 5, IrSz (a0 650° С). 
6. Ir + 2BaO, = ПО) + 2BaO (до 800° С). 
7. 22 + 6KHSO, = 2К [ИО | + ЗН) (300—400° С, примесь SQ2). 
8. Ir + Ма›СОз + 2NaNO; = Ма ГО: + 2МаМО) + СО» (выше 350° С). 


895. 12Оз — ОКСИД ИРИДИЯ(Ш) 


Сине-черный, при нагревании разлагается. Не реагирует с водой. Из раствора 
кристаллизуется темно-зеленый гидрат [г2Оз . ИНО. Реагирует с кислотами. 


Окисляется кислородом, восстанавливается водородом. Получение см. 
896" 5. 8, 8996. 7 


М, = 432,44. 

1. 2Ir2O3 = 31rO2 + Ir (400—500° С). 
2. Оз. пН2О = Ir,03 + ПНО (300° С). 
3. ШЮчо + 1SH2O <> 2Alr(H20).]** + 6ОН`; рПР" = 47,70. 

4. 1103 + 6HCI (конц) —+—> Ho[IrCle] + ЗН. 

5.  [r203 + 3H2SQ4 (pa36.) = Ir2(SO4)3 + 3H20 (в атмосфере N2). 
6. ШО: + 2HNOs (конц.) = 21rO2d + 2МО + НО (кип.). 
7. IrxO3 + 3H2 = 2Ir + 3H20 (400—550° C). 
8. 2Ir203 + О; = 4IrO, (600° C). 


896. Ir2(SO4)3 — СУЛЬФАТ ИРИДИЯ(Ш) 


Желтый кристаллогидрат, в безводном состоянии He выделен. Термически 
неустойчивый. Хорошо растворяется в подкисленной воде. Реагирует с кон- 
центрированными серной и азотной кислотами, щелочами, гидратом аммиака. 
В слабошелочной среде постепенно окисляется O2 воздуха. Получение см. 
8957, 899. 


М, = 672,63. 
Ir,(SO4)3 » пПН2О = Ir203 + 3803 + ИНО (300—400° C). 
112504) + 12H2O = 2[Ir(H20).}** +3502 (в разб. H2SO,). 


Ir2(SOx)3 (конц.) + 3H2SO4 (>80%-я) = 2Н3[и($0.4)3]. 

Ir2(SO4)3 + 2НМО: (конц.) + 2H2O = 21024 + 2NO.T + 3H2SO,4 (кип.). 
1:2($04)з + 6NaOH (разб.) = Ir2O03) + 3Na2SO, + 3H20, 

2Ir2(SO.)3 + 12МаОН (разб.) +O2 (воздух) ——> 402+ + 6Na2SO, + 

+ 6Н2О. 

6. 12$О4)з + 6@ЧНз . Н2О) [конц.] = ш2Озф + 3(NH4)2S0, + ЗН2О. 


wWwPwn om 
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897. С; — ХЛОРИД ИРИДИЯ(Ш 


Темно-зеленый, при нагревании разлагается. После прокаливания не растворя- 
ется в воде, гидрат IrCl; -nH,O растворим лучше, мало диссоциирует (ниже 
приведены свойства гидрата). Реагирует с концентрированными кислотами, 
щелочами, гидратом аммиака, кислородом (в слабокислотной среде). Окисля- 
ется хлором и пероксидом водорода, восстанавливается водородом. Получение 
см. 894%. 
М; = 298,58; d= 5,30 (кр.). 

1. IrCh 407, ИСЬ (кор.) С , IrCl (красн.) Bete 798°C |, 
2. IrCl + 3H20 = [Ir(H20)3Chs]. 
3. IrCh + ЗМС (канц.) = M3[IrCls] (М = H, Ма). 

21rCls + 4MCI (конц.) + СЬ = 2M_2[IrCls]. 
4, IrCls + HNO (конц.) + НО = IrOwW + NO2f + 3HCIT (кип.). 
5. 2иСЬ + 6NaOH (разб.) = п2Оз$ + 6МаС! + 3H20. 
6. 2IrCl; + 6 МН; - H20) [конц.] = Ir203) + 6МН4С! + ЗН. 
7. 2IrCls + 3H2 = 21 + 6 НА (400° С). 
8. 4IrCls + З@СН4 - Н2О) + 12(NH3- Н2О) = 4ir (коллоид) + 3Nof + 

+ 12МНаС + 15H20. 


9. 4IrCls + 302 = 21203 + 6СЬ (500—600° С). 
10. 2IrCh + Ch = 2IrCh, (400° C, p). 
И. 2IrCls + 2Н2О + H2O2 (конц.) = 2104 + 6HCIT {кип.). 


898. IrCls — ХЛОРИД ИРИДИЯСУ) 


Коричневый, при нагревании разлагается. Хорошо растворяется в холодной 
воде, подвергается акватации и обмену лигандами. Из разбавленной хлорово- 
дородной кислоты кристаллизуется гидрат 1гСЁ . ПН2О. Разлагается горячей 
водой. Реагирует с концентрированной хлороводородной кислотой, щелоча- 
ми. Восстанавливается водородом. Получение см. 897'°, 900". 

М; = 334,03. 


IrCl, = Ir + 2СЬ (выше 700° С). 
ШС (конц.) + 2H20 (хол.) = [Ir(H20)2Cu], 

[Ir(H20)2Cld] + H2O =? [Ir(H20)sCls}* + СГ. 

СВ + 2Н2О (rop.) = IrO. + 4HCL 

СВ + 2МСЕ (конц.) = M{IrCh} (M = H, Na). 
IrCl, + 4NaOH (pa36.) = IrO2) + 4NaCi + 2H20. 

СЫ + 2H2 = Ir + 4HCI (350—450° C). 


no 


AnH 


899. Маз! Св{ — ГЕКСАХЛОРОИРИДАТ(Ш) НАТРИЯ 


Темно-зеленый, термически устойчивый. Хорошо растворяется в воде, анион 
подвергается акватации. Реагирует с концентрированными серной и азотной 
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кислотами, щелочами, гидратом аммиака, хлором. В слабощелочной среде 
окисляется O2 воздуха. Восстанавливается водородом. Получение см. 897°, 


М, = 473,91; ky = 21,350 


1. 2Na;[IrCl6] = 2Ir + 6NaCI + 3Ch (800—-1000° С). 
2. Nas[IrCle] - 12H2O = Na3[IrCls] + 12H2O0 (50° C, вак.). 
3. Nas{IrCls] (фазб.) + 12H2O = 3[Na(H20)4]* + [ис (в разб. НС), 


[СВР + H2O —— (НОСЫ? + СГ. 
4. 2Nag[IrCle] + 6Н250: (<40%-я) = Ir2(SOx)3 + 3Na2SO4 + 12HCIt (кип.). 
5. _ МазИгС + 4HNO3 (конц.) + Н2О = IrOz + МО" + 3NaNO; + 6HCIT 
(кип.). 
6. 2Na3[IrCl] + 6NaOH (разб.) = 203+ + 12МаС! + ЗН2О 
(в атмосфере СО)), 
4Na;,[IrCle] + 12МаОН (pa36.) + О) (воздух) —+> 410% + 24NaCI + 6Н2О. 
7. 2Na3[IrCl + 6(NH3 - Н2О) [конц.] = 112034 + 6МаС! + 6МН4«С! + 3H20. 
8. _ 2МазИгСЫ + ЗН) = 21 + 6NaCl + 6НС! (400—450° С). 
9. 2Nas{IrCle] + Cl = 2Na2{IrCls] + 2NaCl (400—500° С). 
10. МазИгСЫ] + 3MCI (насыщ.) = M3[IrCl¥ + 3NaCl — (10°С;М =К*, МН). 


900. НИС] — ГЕКСАХЛОРОИРИДАТ(У) ВОДОРОДА 


Черно-красный кристаллогидрат, в безводном состоянии не выделен. Терми- 
чески неустойчивый. Кристаллизуется из хлороводородной кислоты, имеет 
строение (H30°),[IrCl,]” - 4Н2О. Хорошо растворяется в холодной воде, анион 
подвергается акватации и обмену лигандами. Реагирует со щелочами. Восста- 
навливается кипящей водой, водородом. Получение см. 894', 8973, 898°. 


М, = 406,95. 
1. H){IrCt] -6H20 = IrCl, + 2HCI + 6Н2О (200—300° C), 
H,[IrCl] - 6Н2О = Ir + 2СЬ + 2HC! + 6H20 (выше 700° С). 
2. H2[IrCls) + 2H20 (хол.) = 2НзО* + [IrCl]” (красн.) [в разб. НС]. 


3. HfIrCie] + 2H20 = (Н2О)›СЫ (желт.) + 2НСЬ 
[Ir(H20)2CL] + H20 <= [Ir(H20)sCh]* (желт.) + СГ. 
4. 4H)[IrCle] + 2Н2О = 4H3[IrClg] + OT (kun. в разб. НС), 
H,[IrCig] + HNO3 (конц.) = Н2ПгСЬ + МО, + НО, 
2НзИтСЕ] + СЬ (насыщ.) = 2H2[IrCle] + 2HCI, 
2H3{IrCle] + H2O2 (конц.) = 2H2[IrCle] + 2H20. 
5. Haf[IrCle] + 6NaOH (pa36.) = Оз + 6NaCl + 4Н2О, 
4H[IrCle] + 24NaOH (конц.) = 2112034 + O2f + 16Н2О + 24МаС! (кип.). 
6. Н2ПгСы + 2H2 = Ir + 6 На (300—500° С). 
7. —Н.ПгСЫ + 2MCI (насыщ.) = МИгСы\$ + 2HCI (M = K*,NH;j. 


453 


901. (NH4)2[IrCl6f — ГЕКСАХЛОРОИРИДАТ(У) АММОНИЯ 


Иридиевый нашатырь. Черно-красный, термически неустойчивый. Плохо рас- 
творяется в холодной воде, лучше — в горячей воде. Кристаллогидратов He 
образует. Не реагирует с разбавленными кислотами. Разлагается щелочами, 
гидратом аммиака. Восстанавливается водородом. Получение см. 9007. 


М, = 441,02; d=2,856; ks = 1,0995. 4,389, 


:. 3(NH4)p{IrClo] = ЗИ + 2М, + 2NHACI + 16HCI (200—500° С). 
2. НИС = 2NH4+ Св (в разб. HCI). 
3. (NH,)2[IrCle] + 2H20 = 2NH}+ [(Н2О).СМ + 2СГ, 

[Ir(H20)2Cl4] + НО —— [Ir(H.0)3Ch]* + СГ. 
4 (NH4),{IrCle] + 4NaOH (pa36.) = Оф + 4NaCl + 2МН«С! + 2Н2О. 
5. (NH4)2[IrCle] + 4(NH3 - H20) [конц] = ПО2 + 6NH4CI + 2H20. 
6. (NHa)2{IrCl] + 2H2 = Ir + МН. + 4HCl (200—350° C). 


ПЛАТИНА 
902. Pt — ПЛАТИНА 


Серовато-белый металл; относительно мягкий, очень тягучий, ковкий, туго- 
плавкий. В особых условиях образует губчатую платину (с сильно развитой 
поверхностью), платиновую чернь (тонкодисперсный порошок) и коллоидную 
платину. Благородный металл; занимает последнее (самое электроположитель- 
ное) место в электрохимическом ряду напряжений. Легко сплавляется с плати- 
иовыми металлами (кроме рутения и осмия), а также с Fe, Co, Ni, Cu, Аии 
другими, с трудом сплавляется с Sb, Bi, Sn, Pb, Ag. Химически весьма пассив-. 
ный: не реагирует с водой, кислотами (за исключением «царской водки»), 
щелочами, гидратом аммиака, монооксидом углерода. Переводится в водный 
раствор хлороводородной кислотой, насыщенной Cl. При нагревании окисля- 
ется кислородом, галогенами, серой, при комнатной температуре — тетрафто- 
ридом ксенона. Губчатая платина и платиновая чернь активно поглощают 
значительное количество Н», He, O2. В природе встречается в самородном виде 
(в сплавах с Ru, Rh, Ра, Os, Ir). Получение см. 907" 3, 917°", 919" 7, 


М, = 195,08; а=21,45; 1 = 1772 С; вип = 3800° С. 


1. Pt +2HE (конц. гор.) + 2E2 = Н{РИЕ (кип.; Е = Cl, Br). 
2. 3Pt + I8HE (конц.) + 4HNO3 (конц.) = 3H2[PtEs] + 4NOT + 8Н.О 
(кип.; Е = Cl, Br). 


3. 2РЕ(чернь) + O2 = 2PtO (до 510°С), 
Pt + O2 = РЮО; (400—500° С, р). 
4. Pt+2F,= РЕ. (450° C), 
Pt + ЗЕ) = PtFs (550—600° С, резкое охлаждение). 
5. Pt + O2 + 3F2 =(O})[PtFo] (450° С). 


6. Pt+ 2СЬ = PtClh, (275—300° С, в токе Cl), 


2Pt + ЗСЬ = (РИРЕУ)СЬ (до 400° С, р), 

Pt + Cl, = PtCh (500° С, в токе Cl). 

7. Р!+$= Р!$ (200° С), 
куперит 

Pt + 2$ = PtS, (650° С). 

8. Pt+XeF,= PtFy + XeT (в жидк. HF). 


9. Pt+6HCl (конц.) o> Н.Л (катод) + НАРЕСЬ| (анод). 


903. PtO2 -nH20 — ГИДРАТЫ ОКСИДА ПЛАТИНЫЙЦУ) 


Темно-коричневый (я = 1), коричневый (п = 2), желтый (п = 3), светло-желтый 
(п = 4). Практически не растворяются в воде. Реакционная способность возрас- 
тает с увеличением п; PtO2- Н2О не реагирует с разбавленными кислотами, 
щелочами и гидратом аммиака, РО) - 4Н2О (или [РКН?О)›(ОН).4]) легко реа- 
гирует с ними, Из раствора кристаллизуется PtO2 . 4Н2О, при нагревании и 
стоянии под раствором «стареет», ступенчато теряет воду и переходит в другие 


PtO2 - пН?О (п < 3). Ниже приведены реакции с участием PtQ; - 4Н2О. Получе- 
ние см. 908%, 922%. 


PtO, - H20: M, = 245,09; tpasn = 120° C. 

PtO2 . 2H20: М, = 263,11; [разл = 200° С. 

РО» . ЗН2О: М, = 281,12; {разл = 300° С. 

PtO2 - 4H20: М, = 299,14; {разл = 420° С. 
|. РО). 4Н.О = Pt + О. + 4H,0 (420° С). 
2. РО}. 4H20 = РЮ) . ЗН.О + Н2О (комн., над конц. Н2$О4), 
PtO2 - ЗН2О = РО» . 2Н2О + Н2О (30—40° С, над конц. Н2$04), 
РО)? - 2Н2О = РЮО) . НО +Н.О (100° С, на воздухе). 
3. PtO2- 4H20 (суспензия) г [РИН2О)хОН)4 (комн.), 


[Pt(H20)2(OH)4] + НО <— [Pt(H20)(OH)s} + HO", 
[Pt(H2O)(OH)s} + Н2О <— [Pt(OH).]* + H30°. 
4. PtO2 -4H,0 + 6HCI (конц.) = Н;РС + 6H20. 
5. PtO2-4H2O + 2NaOH (конц.) = Na[Pt(OH).] + 2H20. 
904. РЕ. — ФТОРИД NAATHHBIAV) 


Коричневый, летучий при нагревании. Разлагается водой, реагирует с кон- 
пентрированной фтороводородной кислотой, щелочами. Окисляется дифтори- 
дом ксенона. Вступает в реакции комплексообразования. Получение см. 902%. *, 
906 `^°, 907°. 


М; = 271,07. 
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1. PtFy+ (n+ 2)H20 (гор) —"+ PtO.- иН2О\ + 4НЕ. 
2. РЕ. + 2HF (конц.) = Ho[PtFo]. 
3. РЕ. + 4МаОН (конц., хол.) = РО? + 4NaF + 2H20, 
PtF, + 6NaOH (конц. гор.) = Ма{РКОН)б] + 4NaF. 
4. 2PtFa + 7XeF2 =2(XeF¥)[PtFo] + 5Хе (комн.). 
5. РЕ. + 2H. = Pt + 4HF (150—200° С). 


905. РЕ; — ФТОРИД ПЛАТИНЬКУ) 


Темно-красный, низкоплавкий, термически неустойчивый. Разлагается водой, 
кислотами, щелочами. Химически растворяется во фторидах галогенов. Силь- 
ный окислитель. Образует фторокомплексы. Получение см. 411""° ‚ 9077. 


М, = 290,07; гл = 80° С. 


1. 2PtFs = РАБ + РЕ 4 (выше 130° С). 
2. 4РАЕ5 + 6H20 = 2PtO2) + 2H2 [РЕ + O2f + 8HF (кип.). 
3. 4PtFs + 4НЕ (конц.) + 2Н2О = 4Н РИН + 021. 

4. 4PtFs + 28МаОН (конц., гор.) = 4Na2[Pt(OH)s] + Of +20NaF + 2H20. 

5. 2PtFs+ 5H2 = 2Pt + 10НЕ (70—120° С). 
6. МЕ; + KF = K[PtFs] (80—90° С). 
7. PtFs + EF3q@) = (EF;)[PtFe] (E = Cl, Br). 

PtFs + IF son = (ТЕ) [PtFo]¥. 
8. 2PtFs + 40F; =2(0}3)[PtFo] + 3F2 (комн.). 


9. 2PUFs + 3XeF 2) = (XeF*)[PtFo] +(Xe,F;)[PtFe], 
2PIFs + 3XeF os) =(XeF;)[PtFs] + (Xe,F;;)[PtFe]. 


906. РЕ — ФТОРИД ПЛАТИНЫ(У!) 


Темно-красный, легкоплавкий, низкокипящий, термически неустойчивый. В 
жидком состоянии — бурый, в газообразном состоянии — коричневый. Чувст- 
вителен к свету. Реагирует с водой, щелочами. Сильный окислитель и фтори- 
рующий агент. Получение см. 902%, 905'. 


М, = 309.07; 4= 3.82669; 1, =613°С; Ши = 69,1°С. 


1. PtFe = РЕ. + F2 (90—200° С). 
2. 2PtFs + 4Н2О = РЮ) + + НУРЕ4 + Ort + 6HF (кип.). 
3. 2PtFs + 2Н2О = 2H: [PtF.] + 021 (в конц. HF). 
4. 2PtFs + 16МаОН (конц., rop.) = 2Na2[Pt(OH).] + O2 T + 12NaF + 2H20. 

5. PtFs + ЗН; = Pt + 6HF (20—S0° С). 
6. PtFs + O2 =(O3)[PtFe]” (комн.). 
7. 2PtFe + ЗВГЕзж =2(BrF;)[PtFe] + BrFs. 

8. 2PtF6cx) + SiO. = 2PtF,4 + ot + SiF 4. 


Я 


9. 3PtFeuy + U = 3PtFy + UFs. 
10. PtFs + Хе = (Xe’) [РЕ (25—60° С, в атмосфере $Е5), 
4PtFe + 2Хе = (Xe"*) [PtFe]2 + (Xe2*) [PtoF io] + Fa (165° С). 


907. РС; — ХЛОРИД ПЛАТИНЫ) 


Коричневый или серо-зеленый, при сильном нагревании плавится и разлагает- 
ся. В кристаллической решетке — кластеры [Р&СИ:]. Не растворяется в воде. 
Кристаллогидратов не образует. Не реагирует с серной и азотной кислотами. 
Реагирует с горячей хлороводородной кислотой. Проявляет окислительно-вос- 
становительные свойства. Обычно для реакций берется в виде раствора 
H.[PtCly]. Получение см. 902°, 909', 915'. 


М, = 265,99; 4= 6,05; = 581° С (разл.). 


1. PtCh = РЁ + СЬ (581—583° С, примесь РС]). 
2. PtCh + 2MCI (конц., гор.) = MPtCh] (М = H, Ма, К). 
3. PtCh + Ho = Pt + 2HC! (150—200° С). 
4. PtCh + O2 = РО} + Ch (300— 400° С, р). 
5. 2PtCl, + 5Е› = 2PtFs + 2СЬ (350° С), 

2PtCl, + 4НЕ = 4НС! + Pt + PtFs (200— 250° С). 
6. PtCh+Ch = PtCh (200—250° С). 


908. PtCls— ХЛОРИД ПЛАТИНЫЯУ) 


Красновато-коричневый, при нагревании плавится и разлагается. Хорошо 
растворяется в воде, подвергается акватации и проявляет кислотные свойства. 
Реагирует с горячей водой, кислотами. Вступает в реакции комплексообразо- 
вания. Окислитель. Обычно для реакций берется в виде раствора H2[PtCls]. 
Получение см. 902°, 917', 918'. 


М, = 336,89; d= 4,303; tun = 370° С (разл.); №, = 142,199, 367%, 
|. 2PtCl, = (Pt Pt!) Cle + Ch (370— -380° С). 


2. PtCl,- 10H2O = [Pt(H20)2Cl] + 8H20 (100° C). 
3. РАСЫ (разб.) + 2H20 (хол.) = [Pt(H20):Cli], 


[Pt(H20)2Cl] + H2O == [Pt(H20)CL(OH] + НзО*, 
[Pt(H20)CL(OH)] + HO [PtClL(OH),]*~ + H30*. 


4. PtCls + (2 + 2)H20 (rop.) —+ > PtO)-nH.0 + 4HCl. 
5. PtCl, + 2HCI (konu.) = Ha[PtCle). 


6. РС + 2H2 = Pt + 4HCI (250—300° C), 

PtCls + 2HCOOH —*—> Pt) + 2С0.1 + 4HCI (комн.). 
7. РАСВ + Pt (чернь) = 2PtCh (300° С). 
8. РСК + 2MCI (конц.) = Mo{PtCh]+ (M = Ма*, K*, Rb*, Cs*,NHj3). 
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909. (Pt! Pe’ )Cle — ХЛОРИД ПЛАТИНЫЦУ)-ПЛАТИНЫ(И) 


Темно-зеленый, сублимируется при нагревании в потоке СЁ, термически неус- 
тойчивый. Плохо растворяется в холодной воде. Реагирует с кислотами, щело- 
чами, гидратом аммиака. Окисляется в H2O2. Получение см. 902°, 908'. 


М, = 602,88; d= 5,256. 


(PrPt Cle = 2PtCh + Cle (435° C). 
(РИРЕУ) С + 4НСЕ (конц.) = Н РСЦ + Ha[PtCls]. 

(Pt Pt'’)Cis + бМаОН (конц., хол.) = РКОН)›$ + PtO2d + 6МаС! + 2H20. 
(РИРИУСЬ + 6(NH3 .Н2О) [конц.] = [РАМНЗ)4СЬ + цис [РЮЧНЗ) СЫ + 

+ 6H,0. 

5. (Pt PeY)Cle + 8(NH3 - H20) [конц.] + Н›О} (конц.) = 

= транс [РЧНз«СЫОН)) + mpanc-[Pt(NH3)sCh]Ch + 8H20. 


ог: 


910. [Pt(NH3)4]Cl2 — ХЛОРИД ТЕТРААММИНПЛАТИНЫС!) 


Хлорид I основания Рёйзе. Белый, при нагревании разлагается. Хорошо рас- 
творяется в воде (акватация катиона отсутствует), гидрате аммиака. Реагирует 
с кислотами, щелочами. Проявляет окислительно-восстановительные свойст- 
ва. Вступает в реакции обмена лигандами. Получение см. 916°, 923°, 924°, 


М, = 334,11; @= 2.74 (кр. К, = 20%. 


[РАМНЗ)СЬ = транс- [Pt(NH3)2Ch] + 2NH3 (230- -250° С). 
[РИМНЭ4СЬ - НО = [Pt(NH3)4]Ch + Н2О (110° C). 
[Pt(NH3)4]Cl (разб.) = [Pt(NH3)4]°* + 2СГ. 

[Pt(NH3)4JCl: + 2HCI (konu., гор.) = mpanc-[Pt(NH3),Ch] $ + 2МНаС1. 
[РИМНУ4СЬ + 2NaOH (pa36.) + 4Н2О = Pt(OH)2+ + 2NaCl + 4(NH3 -H20). 
[Pt(NH3)4JCl, + 2H°(Zn) + 2HCI (разб.) = Pt) + 4МНаС! (20—60° C). 
[Pt(NH3)aJCh + Ch + 2(NH3 . H20) [конц.] = (Pt(NH3)JCl, + 2H20. 
[Pt(NH3)4JClz + H2O2 (конц.) = [Pt(NH3)sCl2] (OH) ai) (бц.). 

[Pt(NH3)a]Cl2 + Kz [РАСЫ] = [Pt(NHs)a] [РИС + 2KCI. 


CO AN NUP YWN DH 


911. [Pt(NH3)4][Pt'Cls] — ТЕТРАХЛОРОПЛАТИНАТ(Н) 
ТЕТРААММИНПЛАТИНЫЙ 


Соль Магнуса. Темно-зеленый, при нагревании изомеризуется в транс- 
[Pt(NH3)2Ch]. Плохо растворяется в воде. Кристаллогидратов не образует. 
Реагирует с кислотами, щелочами, концентрированным гидратом аммиака при 
нагревании. Получение см. 910°. 


М, = 600,10. 
1. [РЮМНЗШРЕСЫ] = 2(транс-[РЮМНз)›СЫ]) (290° С). 
2. [РИМНз»ИРЕСЫ = mpanc-[Pt(NH3)4Cho] Ch, + РУ (в разб. гор. HCI). 


3. [Pt(NHs)4][Pt"Cl] + 4НМО; (конц. гор.) = 2PtO2) + 4МО; 1 + 4МНаС. 
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4. [РАЧНУЛРЕСЬ + 4NaOH (разб.) + 4Н.О = 2P(OH):+ + 4МаС! + 
+ 4(NH; . H20). 
5. (РАЧНЭЛРЕСЫ + 4(NH3 - H20) [конц.] = 2[Pt(NH3)4JCh + 4Н2О (10° С). 


912. K[Pt(C2H4)Cls| — ТРИХЛОРО(ЭТИЛЕН)НЛАТИНАТ(П) КАЛИЯ 


Соль Цёйзе. Желтый, термически неустойчивый. В анионе лиганд CoH, коор- 
динирован атомом Pt" по двойной связи C=C. Хорошо растворяется в воде 
(анион устойчив к акватации). Не реагирует с хлороводородной кислотой. 
Разлагается щелочами, концентрированным гидратом аммиака. Восстанавли- 
вается водородом. Получение см. 91613. 


М, = 368,59; d = 2,88 (kp.). 


1. K[Pt(C2H4)Cls] = PtCh, + KCI + С.Н. (выше 220° С). 
2. K{Pt(C2H4)Ch] - Н2О = K[Pt(C2H4)Ch] + H20 (75—100° C). 
3. K[Pt(C2H4)Cls] (pa36.) + 6Н2О = [К(Н20) "+ [РИС.НАСЬТ. 
4. K[Pt(C2H4)Ch] + 2KOH (pa36., хол.) = Pt(OH)2 + C2Hut + 3KCL. 
5. K[Pt(C2H4)Cls] + 4CNHs . H20) [конц] = [Pt(NH3)sJCloy + CoHsf + KCI + 

+ 4H,0. 
6. K[Pt(C2H4)Cl3] + 2H2 = Pt + C2Hs + KCI + 2НС! (150—200° С). 


913. H2JPt(CN)4| — ТЕТРАЦИАНОПЛАТИНАТ(И) ВОДОРОДА 


Красный кристаллогидрат, вбезводном состоянии не получен. Хорошо раство- 
ряется в воде (анион устойчив к акватации). Не реагирует с хлороводородной 
кислотой. Разлагается в сернокислотной среде. Сильная кислота, реагирует со 
щелочами. Получение см. 9145. 


М, = 301,17; {м = 100° С (kp., разл.). 


1. Н]РИСЮ)4]. 5Н2О = 2HCN + Pt + СМ; + 5Н.О (выше 100° С). 
2. Ha[Pt(CN),] + 2Н.О = 2НзО* + [Р(СМ)4?. 

3. Н.РИСМ)А = P(CN)2 $ + 2HCN (в разб. Н2$О4). 
4. H2[Pt(CN),4] + 2NaOH (разб.) = Ма [РКСМ)4 + 2H20. 


914. K2{Pt(CN)4] — ТЕТРАЦИАНОПЛАТИНАТ(!) КАЛИЯ 


Светло-желтый с синеватым оттенком, кристаллы обладают плеохроизмом 
(желтые или голубые в зависимости от ориентации). При прокаливании разла- 
гается. Умеренно растворяется в воде (анион устойчив в акватации). Не реаги- 
рует с хлороводородной кислотой, щелочами, гидратом аммиака. Разлагастся 
серной кислотой. Вступает в реакции обмёна. Получение см. 916". 


М, = 377,35; d= 2,455; к,=33800 139 


|. Ka[Pt(CN)s] = 2KCN + Pt + С (400--600° С). 
2. Ka2{Pt(CN),] - 3H20 = K2[Pt(CN),] + 3H20 (100° С). 
3. K2[Pt(CN)a] (разб.) + 12H20 = 2[K(H20)«]* + [Pt(CN)4]*. 
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4. КРИСМ4 + Н25О. (pa36., гор.) = К2$О. + Pt(CN)24 + 2НСМ. 
5. КАРИСМ)4 + 2А МО: = Ав [РКСМ)4]$ + 2КМО:. 


915. НДР — ТЕТРАХЛОРОПЛАТИНАТ(П) ВОДОРОДА 


В свободном виде не выделен. Существует в виде темного красно-коричневого 
раствора при наличии избытка HCl. Термически неустойчивый, разлагается 
при выпаривании раствора, при длительном стоянии протекает дисмутация. 
Разлагается щелочами, карбонатами щелочных металлов, сероводородом. 
pene окислительно-восстановительные свойства. Получение см. 907?, 
91 


М, = 338,91. 

1. Ho[PtCla = PtCh + 2НС\ {выпаривание воды), 
2H{PtClajq) ——> H[PtCh] + Pty + на (комн.). 
H2{PtCl4] (pa36.) + 2Н2О = 2НзО* + [РС] (в разб. HCI). 
H[PtCl4] + 4NaOH (pa36.) = РКОН)2 + 4NaCl + 2Н2О (кип.). 


НР'СЫ + 6(NH3 -H20) [10%-ii] = [Pt(NH3),JCh: + 2МН4С! + 6H20. 
НРАСЫ + NaxCO3 (конц.) = РКОН)2$ + 2NaCl + 2HCIT + CO. T (кип.). 
H[PtClal@ + Н25е = РЗ} + 4НС. 
Н РСЦ] + 2Н° (Zn, разб. HCl) = Pt) + 4HCl, 
НЗ РАСЫ + Н[бипСЫ] = Pty + Н2[$п С + НЕ. 
8. 2Ho{PtCh}:-+ №На - HO + 8(NH3 - H20) [разб.] = 2Pt) + 8МН4С! + 
+ 9Н2О + Not. 
9. Н>РСЫ] + СЬ (насыщ.) = НР, 
5Н. РС + 16 НС! (разб.) + 2K MnOg = SH2[PtCle] + 2МпСЬ, + 8Н.О + 
+ КС. 
10. НРСЫ] + 20NH3 . Н2О) [конц.] + Н2О) (конц.) = yuc-[Pt(NH3)2Cl4] $+ 
+ 4H,0. 


916. K2{PtCl4] — ТЕТРАХЛОРОПЛАТИНАТ(И) КАЛИЯ 


IAW PWN 


Темно-красный, при сильном нагревании разлагается. Плохо растворяется в 
холодной воде (растворимость повышается с ростом температуры), лучше ---- в 
хлороводородной кислоте. Кристаллогидратов не образует. Не разлагается 
кислотами. Реагирует со щелочами, гидратом аммиака, сероводородом. Про- 
являет окислительно-восстановительные свойства. Вступает в реакции обмена 
лигандами. Получение см. 907?, 918% 3. 


М, = 415,09; 4=3,38; К, = 0,93", 5,30%. 


КРС] = 2КС! + PtCh (475° С). 
K2[PtCl4] (pa36.) + 12H2O = 2[K(H2O)s]* + [РАС] (16—100° С). 
КРСЦ + 2KOH (pa36.) = Pt(OH)2+ + 4КС! (в атмосфере N2). 


K2[PtCl4] + 20NHs3 -H20) [5%-ii] = yuc- [РАЧНЗ) СЫ + 2КС!+2Н.О (0° С). 
К РАСЫ] + 4(NH3- H20) (> 10%-й) = [Pt(NH3)4]Cl, + 2КС! + 4H20. 


$ мльъ- 


6. K2[PtCl4] + Н25% = PtS) + 2НС! + 2КС. 
7. КРСЫ + H2 = Pt + 2КС! + 2HCI (200° С). 
8. КРАСЫ + Н[бпСЬ + НСЕ(конц.) = Pt) + HSnCk] + 2KCI. 
9. К/РЫ + Ch (насыщ.) = КРСУ. 
10. 5К РЦ + 16HCI (pa36.) + 2КМпО: = 5К РКЦ + 2МпСЬ + 8H20 + 2К СИ. 
|. КЯРКЫ + 20NH3- H20) [конц.] + H202 (конц.) = цис-[РИМНз)›СЫ $ + 

+ 2KOH + 2Н2О. 
12. К{РСЫ (насышш.)} + 4КСМ (конц.) = K2[Pt(CN)4] $ + 4КС! (0° C). 
13. K2[PtCl] + С2Н. = K[Pt(C2H,)Ch]) + KCI (0° С, в конц. HCH. 


917. НДР — ГЕКСАХЛОРОПЛАТИНАТ(ГУ) ВОДОРОДА 


Оранжево-желтый гидрат (в безводном состоянии не выделен), при нагревании 
разлагается. На воздухе подвергается выветриванию. Хорошо растворяется в 
воде (при кипячении раствора протекает акватация аниона), хлороводородной 
кислоте. Сильная кислота, реагирует со щелочами, гидратом аммиака. Окис- 
литель. Вступает в реакции обмена лигандами. Получение см. 902" 2°, 9034, 
908°, 915°°. 

М, = 409,81; = d@ = 2,431 (гексагидрат); 


tan = 60° С (гексагидрат): ky = 1400. 


1. НРК. 6НХО = PtCl, + 2НС! + 6Н2О (275—300° С, в токе Ch). 
2. НЗРАСЬ (азб.) + 2H2O = 2НзО* + [РС] (комн.), 
H2[PtCle] + ЗН2О = 2H30* + [Pt(H20) СЫ + СГ (кип.). 


3. H[PtCl6] + 2NaOH (5%-й) = Na2f[PtCle] + 2H20, 
НР] + 8NaOH (конц., гор.) = Na2[Pt(OH).] + 6МаСТ + 2H20. 
4. НУР + 4(NH3 - H20) [конц.] = цис-[РИМНз)2СЫ] $ + 2NH,CI + 4Н.О. 


5. Ho[PtCle] + 2MCI = М{РСЫ\ + 2HCI (M = K*, Rb’, Cs*,NH3). 
6. НР + H2C2O. (насыщ) — НРК + 2CO2t + 2HCI (0° C), 
2H.[PtCk] (конц.) + NoHsClyy = 2H2[PtCla] + 6НС! + №1 (70° C). 
7, H[PtCis] + 4Н° (Zn) = Pt) + 6HCI, 
НУР] + 2H[SnCls] = Pt) + 2H2[SnCle] (в конц. НС). 


8. H[PtCl] (разб.) + М2Н.4 - НО + 6(NHs3 . H20) [разб.] = Pt (коллоид) + 
+ Not + 6NH,CI + 7H20. 
9. Ha[PtCle] + 2НСООН + 3Na2CO3 = Pt (чернь)+ + 6МаС! + SCO2T + ЗН›О 
(кип.). 


10. Ho[PtClélg) Soe Pty (катод) + 2СЬ1 (анод) + 2НС! — (10—80 С). 
918. K2]PtCh| — ГЕКСАХЛОРОПЛАТИНАТ(ТУ) КАЛИЯ 


Светло-желтый (с примесью соответствующей соли иридия, рутения или пал- 
ладия — красноватый, соли родия — желто-зеленый). При нагревании разла- 
гается. Очень плохо растворяется в холодной воде, в горячей воде анион 
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подвергается акватации и протолизу. Кристаллогидратов не образует. Не 
растворяется в концентрированном растворе хлорида калия. Не реагирует с 
кислотами. Переводится в раствор гидроксидом калия при нагревании. Реаги- 
рует с гидратом аммиака, сероводородом. Окислитель. Вступает в реакцин 
обмена лигандами. Получение см. 908*, 916°, 917°, 922°, 


М, = 485,99; 4= 3,499; к, = 0,774, 3,71. 


1. Ka{PtCle] = 2КС! + РСЬ (250° С). 
2. КУРСЫ (разб.) + 12Н2О (хол.) = 2[K(H20).]* + [PtCle}?. 
3. K2{PtCle] + 13H20 = 2[K(H20).]* + [РИН:О)С + СГ (80—100° С). 


[РИНО)СЫТ + НО <— [РСЬОН)] + НзО*. 
4. K2{PtCle + 4KOH (конц. хол.) = РО24 + 6КС! +'2Н.О, 
K2[PtCls] + 6KOH (конц., гор.) = КРКОН)4| + 6КС1. 


5. КАРАСЬ + 20NH3 -H20) [конц.] = yuc-[Pt(NH3)2Cla] + + 2КС! + 2H20. 
6. K2[PtCle] + 2H2S (насыщ.) = PtSi + 4НС! + 2КС1. 
7. K2[PtCle] + 2H2 = Pt + 2КС! + 4НС (200—250° С). 
8 КРК (суспензия) + РЕ (чернь) + 2КС1 = 2К [РС]. 
9. 2K2[PtCls] (суспензия) + N2H6Claay = 2К [РАСЫ + 6 НС! + Not {кип.) 
10. КРС + 5К МО: + Н2О = K2[Pt(NO2)4] $ + KNO3 + 4КЕ! + 2НС! 

(50° С). 
11. КАРАСЬ] (насыщ.) + 6КСМ (конц.) = K2[Pt(CN)s]¥ + 6КС! (0° C). 


12. КАР] + 6K NCS (конц.) = K2[Pt(-SCN)s] (красн.) + 6KCI. 
919. (NH4)2|PtCl] — ГЕКСАХЛОРОПЛАТИНАТАУ) AMMOHHA 


Платиновый нашатырь. Светло-желтый (с примесью соответствующей соли 
иридия, рутения или палладия -- . красноватый, соли родия — желто-зеленый). 
При нагревании разлагается. Плохо растворяется в холодной воде, в горячей 
воде анион подвергается акватации и протолизу. Кристаллогидратов не обра- 
зует. Не растворяется в концентрированном растворе хлорида аммония. He 
реагирует с кислотами. Переводится в раствор гидроксидом натрия при нагре- 
вании. Реагирует с гидратом аммиака, сероводородом. Окислитель. Вступает в 
реакции обмена лигандами. Получение см. 908°, 917°. 


М, = 443,88; 4=3,065; ks = 0,50, 2,16) 


1. (NH,)2{PtCl] = Pt (губка) + 2МН«С! + 2СЬ (215—350° С), 

3(NH4)2[PtCle] = 3Pt (губка) + 2NH.Cl + 16НС! + 2N> (350—600° С). 
2. (NHa)2{[PtClel) = 2NH4 + [PtCl]* (20° C). 
3. (NH4)2{PtCl6] + Н2О = 2NHj + [РИНО)СЫ] + СГ (80—100° C), 


[Pt(H20)Cls] + H2O <— [PtCls(OH)]* + НзО*. 

4. (NH4)2{PtCle] + 4МаОН (конц. хол.) = PtO2 + 2МН«С! + 4NaCl + 2H20, 
МНР: + 6NaOH (kon, гор.) = (NH4)2[Pt(OH).] + 6NaCl. 

5. (NH4)o{PtCle] + 20NH3 - Н2О) [конц] = yuc- [РАМНЗ)2СЫ + 2NH,Cl + 2H20. 
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6. (NH4)2[PtCle] + 2H2S (васыщ.) = PtS,) + 4НС! + 2МН4 С. 


7. @ЧН.РСЫ + 2HCOOH —+ Рф + 2CO.t + 2NH.CI + 4HCI (KOMH.). 
8. 2(NH4)2[PtCl] (cycnen3ua) + N2H6Ch = 2(NH4)2 [РСЦ] + Not + 6HCI 
(кип.). 


920. K|PtFs] — ГЕКСАФТОРОПЛАТИНАТ(У) КАЛИЯ 


Желто-коричневый, при прокаливании разлагается. Чувствителен к влаге воз- 
духа. Разлагается кислотами, щелочами, гидратом аммиака. Сильный окисли- 
тель. Получение см. 905°. 


M, = 348,17. 


2К РЕ = 2PtFs + Е› + 2KF (750° С). 
4К[РЕЕ4 + 6Н2О = 2РЮ.2% + 2К РЕ + 0-1 + 12НЕ. 

2К[РИЕ + 4НС! (конц.) = 2Н РЕ + Chat + 2KCI. 

4К[РИЕ 4] + 20 KOH (конц., хол.) = 4Р1О?$ + Oot +24КЕ + 10H20. 

6K РИЕ4 + 20(NH3 - H20) [коиц.] = 6 {yuc- [Pt(NH3)2F.]}) + Nof + 6КЕ + 

+ 6NHGF + 20H20. 

6. 2K{[PtFs] + SH2 = 2Pt + 2KF + 1OHF (150— 200° С). 


WP wn om 


921. K2[Pt(NO2)4] — ТЕТРАНИТРОПЛАТИНАТ(П) КАЛИЯ 


Белый кристаллогидрат, в безводном состоянии не выделен. При нагревании 
разлагается. Умеренно растаоряется в холодной воде. Не реагирует с хлорово- 
дородной кислотой. Реагирует с серной кислотой, щелочами, гидратом аммиа- 
ка. Окисляется пероксидом водорода. Получение см. 918". 
М, = 457,30; К, = 3,80%. 

1. Ka{Pt(NO2)4} 2Н2О = 2КМО) + Pt + 2NO2 + 4Н.О (выше 150° С). 
2. КАРКМО))4 (разб.) + 12H2O = 2[K(H20).]* + [РКМО2) 4. 
3. 2K.[Pt(NO2)4] + 4H2SO, (разб.) = K2[Pt2(H20)2(SO4)4] + 2МОТ + 4НМО, + 

+ 2KNO, (до 10° С). 
4. K.{Pt(NO2)4] + 2KOH (разб.) = Pt(OH)2) + 4KNO, (в атмосфере СО)). 
5. K2[Pt(NOz2)4] + 20NH3 -H20) [разб.] = цис- [Pt(NH3)2(NO2)] $ + 2КМО) + 

+ 2Н5О. 
6. K2[Pt(NO2)4] + 20NH; . Н2О) [конц.] + Н2О) (конц.) = 

= yuc-[Pt(N H3)2(NO2)4] | + 2KOH + 2H20. 


922. КАРКОНУ] — ГЕКСАГИДРОКСОПЛАТИНАТИУ) КАЛИЯ 


Желто-зеленый, при нагревании разлагается. Хорошо растаоряется в воде, 
анион особенно устойчив в щелочной и аммиачной средах. Кристаллогидратов 
не образует. Реагирует с кислотами. Вступает в реакции обмена лигандами. 
Получение см. 918°. 


М, = 375,32; 4= 5,18. 


1. K.{Pt(OH)s] = 2KOH + Pt + O2 + 2Н2О (160—450° C). 
2. K,[Pt(OH).] + 12Н2О = 2[K(H20).]* + [Pt(OH).]”” (8 pa36. KOH). 
3. K2{Pt(OH).] + 6HCI (конц., rop.) = K2{PtCl] + 6H20. 
4. K.{Pt(OH).] + 2СНзСООН (конц.) + (п — 4)H2O = PtO; - иИН2О tL + 

+ 2K(CH;:COO). 
5. КРКОН) + 2А2МО: = Ago[Pt(OH).]¥ (св.-желт.) + 2KNO3. 


923. mpanc-{Pt(NH3)2Ch] — транс-ДИХЛОРОДИАММИНПЛАТИНА 


Хлорид П основания Pélize. Светло-желтый, при нагревании разлагается. При 
кипячении водной суспензии подвергается частичной акватации. Очень плохо 
растворяется в воде, при комиатиой температуре растворимость ииже, чем у 
цис-изомера. Кристаллогидратов не образует. Не реагирует с хлороводородной 
и серной кислотами. Разлагается концентрированной азотной кислотой, щело- 
чами, гидратом аммиака. Вступает в реакции обмена лигандами. Получение 
см. 910'4, 911", 924" 3, 9255. 
М, = 300,05; ks = 0,036, 0,7000. 


mpane-{Pt(NH3):Ch] = Pt + 2NH3 + Ch (340° C). 
mpanc-[Pt(NH3)2Ch] + НО <— [Pt(H20)(NH3)2CIJCl (кип.). 
транс-[РАМНз)2СЫ + 2HNO3 (конц.) = PtO, $ + 2NO2T + 2NHACI. 
mpauc-[Pt(NH3)2Ch] + 2NaOH (конц., хол.) + 2Н2О = Pt(OH)2) + 

+ 2(NH3 - H,0) + 2NaCl. 

5. mpane-[Pt(NH3)2Ch] + 2(NH3 - H20) [конц] = [Pt(NH3)4]Cl: + 2H20. 

6. транс-[РАМНз)2СЫ + Clary = транс-[РИМНз) СЫ У (кип.). 
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924. yuc-[Pt(NH3)2Ch] — цис-ДИХЛОРОДИАММИНПЛАТИНА 


Соль Пейронё . Темно-желтый порошок или желто-зеленые крупные кристал- 
лы. При нагреваиии в твердом состоянии или при кипячении водной суспензии 
медленно переходит в транс-изомер. Очень мало растворяется в воде, раство- 
римость несколько выше, чем у транс-изомера. Кристаллогидратов не образу- 
ет. Реагирует с разбавленной хлороводородной кислотой, концентрированной 
серной кислотой (образуется зеленый раствор неизвестного состава), щело- 
чами, гидратом аммиака. Вступает в реакции обмена лигандами. Получение 
см. 916*. 
М, = 300,05; ks = 0,269, 3,00. 


1. yue-[Pt(NH3)2Ch] —*—> mpane- [Pt(NH3)2Ch] (270—275° С). 
2. yue-[Pt(NH3)2Ch] + НЮ > [Pt(H.0)(NH3),CIJCl. 


3. yuc-[Pt(NH3)2Ch] (суспензия) ———> mpanc-[Pt(N H3)2Cly] 
(выше 100° С, кат. Pt). 
4. yuc-[Pt(NH3)2Ch] + 2HCI (разб.) = H[Pt(NH3)Cl3] + МНС (кип... 


5. yuc-[Pt(NH3)2Ch] + 2NaOH (коиц., хол.) = 2Н2О = РКОН)24 + 
+ 2(NH3 - Н.О) + 2NaCl. 
6. цис [РЧНУСЫ + 2(NHs - H20) [коиц.] = РМНУАСЬ + 2H20. 
7. yue-[Pt(NH3)2Ch] + Cle = цис- [РАМН з)2СЫ] + (кип.). 


925. mpanc-|Pt(NH3)2Cl4] — транс-ТЕТРАХЛОРОДИАММИНПЛАТИНА 


Соль Жерара. Ярко-желтый порошок или желто-зеленые крупиые кристаллы. 
При иагревании разлагается. Очень плохо растворяется в воде. Кристаллогид- 
ратов не образует. Хорошо растворяется в хлороводородной кислоте. Разлага- 
ется концентрированиыми сериой и азотной кислотами при кипячении, реаги- 
рует со щелочами, гидратом аммиака. Получение см. 923°. 


М. =370,95; 4= 3,508; ks = 0,14, 3,00, 


1. mpanc-[Pt(NH3)2Cl] = РАСЫ + 2NH3 (280— 340° С). 
2. mpanc-[Pt(NH3)2Cl4l + 2H20 + 2HNOs (конц.) = РО; + + 2МН4МО: + 
+ 4HCIT (кип.). 


3. mpanc-[Pt(NH3)2Cld] + 6NaOH (коиц., гор.) = Ма{РКОН)«] + 2NH3 1 + 
+ 4NaCl. 
4. mpane-[Pt(NH3)2Cla] + ЗОН» . H20) [коиц.] = [Pt(NHa)sCIJCls $ + ЗН2О. 


926. yuc-{Pt(NH3)2Cl4| — цис-ТЕТРАХЛОРОДИАММИНПЛАТИНА 


Соль Клёве. Ярко-желтый, при слабом нагревании становится темно-зеленым, 
подвергается изомернзации. Очень плохо растворяется в воде, лучше — в 
разбавленном растворе аммиака; хорошо растворяется в хлороводородной 
кислоте при нагревании. Разлагается концентрированными серной и азотной 
кислотами, щелочами и гидратом аммиака. Получение см. 917°, 9247. 


М, = 370,95, 4=3,42; ks = 0,33, 1,540. 


1. yue-[Pt(NH3)2Cl] ——> тракс- [Pt(NH3)2Cla] (240° C). 
2. yue-[Pt(NHs)2Cl4] + 2Н2О + 2HNOs (конц.) = РЮ24 + 2NH4NO3 + 4HCIT 
(кип.). 


3. yuc-[Pt(NH3)2Cl4] + 6NaOH (конц. гор.) = Ма{РКОН) 4] + 2NH3t + 4NaCl. 
4. цис-[РАЮМНз) Се, + МНз . Н2О (конц., хол.) =? цис-[РИМН»)зСЬ]С! + 
+ НО. 
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ФОРМУЛЬНЫЙ УКАЗАТЕЛЬ 


(СКимические формулы расположены в порядке латинского алфавита. Рядом с 
формулами указаны порядковые номера рубрик. Приведены формулы веществ, 
простых и комплексных аннонов. Формулы распространенных анионов: Вг, 


c*, coy, СГ, F, Н`, Г, №, NO3, O*, ОХ, ОН`, POF, $2, SOF не представ- 


лены из-за многочисленности их соединений.) 


Ас 663 

AcCly 667 
Ас(\Оз) 666 
Ас2Оз 664 
Ас(ОН)з 665 


Ag 564 

AgBr 569 
[Ag(CN)2J" 574 
AgCl 568 

AgF 567 

Agl 570 
AgNCS 572 
(Ag(NH3)2J0H 573 
AgNOs 566 
AgoO 565 
AgoS 571 


Al 162 

AlL,C3 173 
АСВ 171 
AIF3 170 
(АЯ 174 
[АН4] 175 
AI(NO3)3 166 
АЮ? 169 
АО: 163 
Al(OH); 164 
[АКОН)4]` 176 
AlO(OH) 165 
AbS3 172 
А15($О4)з 167 


Ат 693 
Аг 539 


As 359 

AsCl3 368 
AsF3 366 
AsFs 367 


АЗНз 360 
А$07 364 
AsOd 363, 365 
As203 361 
As2Os 362 
{AsS4]> 372 
As2S3 369 
As2Ss 370 
Аз4$4 371 


At 536 


Aw 575 
[Au(CN);] ~ 579 
AuCl 577 
AuCl; 578 
[AuClay 580 
Auw203 576 


В 141 

ВСВ 150 

ВЕ: 149 
[ВЕ] 156, 157 
[BH.] 158, 159 
В2Н 142 
ВаНио 143 
B3H6N3 154 
BI3 151 

ВМ 153 
(B(NH3)F3] 161 
BO? 146 

В2О; 144 
BsOF 147 


В5О; 148 
B(OH); 145 
(B(OH) 160 
BP 155 

В2$3 152 


Ba 129 
ВаСО:з 134 
BaCl2 137 
Ba(ClO3)2 498 
ВаН? 130 
Ba(HS)2 139 
Ba(NO3)2 135 
BaO [31 
BaQz 132 
Ba(OH)2 133 
BaS 138 


Ве(МОз)? 93 
BeO 90 
Be(OH)2 91 
BeSO, 94 


Bi 391 
(ВВГ) Ол 394 
ВС 402 
ВКСПО 403 
BiF3 400 
BiFs 401 

ВИЗ 404 
Bi(NO3)3 397 
BiO3 399 
Bi203 392 
Bi2Os 393 
В(ОН)з 395 
BiO(OH) 396 
Bi2S3 405 
Bi2(SOa4)3 398 
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Bh 751 
ВК 695 


Br2 507 

BrCl 518 

BrF 515 

BrF3 516 
BrFs 517 
BrO™ 509 
BrO3 510—512 


BrO4 513, 514 


С 202 

CF 120 

CCla 206 
CChO 207 
СМ 210--212 
СМ? 213, 214 
С2№2 209 

СО 203 

СО? 204 

CS2 208 


Ca 108 

СаС. 120 
СаСМ? 214 
СаСОз 113 
CaCh 17 
Са(СЮ)› 492 
CaF? 116 

СаН? 109 
СаНРО. 338 
Ca(H2PO4)2 339 
Ca(NO3)2 114 
CaO 110 

Сао? 11 
Са(ОН)? 112 
Ca3P2 119 
Ca(PH202)2 322 
Саз(РО4)2 337 
CaS 118 

CaSOxq 115 


Са 588 
Сась 592 
CdO 589 
Са(ОН)? 590 
CdS 593 
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CdSO4 591 


Ce 625 

CeCls 631 
Ce(NO3)3 629 
€e(NO3)30H 630 
СеО? 627 

Ce203 626 
Ce(OH)3 628 


Cf 696 


Ch. 483 

CIF 503 

CIF3 504 

CIFs 505 

СВМ 506 
ClO” 490—492 
СЮ? 487 


С!Ю? 493, 494 
СЮ; 488 


СЮз 495—498 


ClO4 499—502 
ChO 486 
ChO7 489 


Cm 694 


Co 845 

[Co2CO)s] 859 
CoCh 853 
(Co'Co}0, 847 
CoF2 851 

CoF3 852 
[Co(NH3)6]Clz 855 
[Co(NH3)6)Cls 856 
[Co(NO2)6]* 857, 858 
CoO 846 

Co(OH)2 848 
CoO(OH) 849 
CoS 854 

CoSO« 850 


Cr 752 
[Cr(CO)s] 771 
CrCh 765 
CrCl; 766 
CrChO2 767 
CrF4 763 
CrFs 764 
(Cr2Fe)O4 755 


[Cr(N H3)s]Cls 769 
CrO3 754 

Сто? 760 

Cr203 753 

Cr20F- 761, 762 
Cr(OH)2 756 
Cr(OH)3 757 
{Cr(OH)6]” 770 
Cr283 768 
Cr2(SO4)3 758 


Cs 75 
Cs2CO3 82 
CsCl 85 
CsH 76 
CsNO3 83 
CsO2 79 
CsO3 80 
Cs20 77 
Cs202 78 
CsOH 81 
C28 86 
Cs2(Sn) 87 
С$2504 84 


Cu 551 
Cu2xCO3(OH)2 555 
CuCl 558 

CuCh 559 

Cul 560 
[Cu(NH3)4]SO4 563 
Cu(NO3)2 556 
CuO 553 

Cw20 552 
Cu(OH)2 554 

Си$ 562 

Си25 561 

Си$Од 557 


D2 2 

DCI 485 
DF 481 
D20 6 
D2SO«4 425 


Db 751 
Dy 653 
Er 655 
Es 697 


Eu 645 

ЕцСЬ 649 
ЕчСЬ 650 
EuO 646 
Eu203 647 
Eu2(SO4)3 648 


F2 479 


Fe 822 

FesC 838 
[Fe(CsHs)2} 843 

[Ее (СМ) 840 
[Fe(CN)s]* 839, 841 
(Fe(CO)s} 844 
FeCh 834 

Бесв 835 
(Еее!) Од 825 
Fe(NH4)2(SOa4)2 830 
[Ее (МО")(СМ)5 7 842 
FeO 823 

Ее О? 832 


FeO 833 

Fe203 824 

Fe203 - nH20 827 
Fe(OH)2 826 
FeOQ(OH) 828 
FeS 836 

Fe(S2) 837 

FeSO« 829 
Fe2(SO4)3 831 


Fm 698 
Fr 88 


Са 177 
GaCls 182 
Ga(NO3)3 180 
Са2Оз 178 
Ga(OH)s 179 
Са25з 183 
Са2(5$О4)з 181 


Gd 651 


Се 238 
GeCh 242 
GeCl, 243 
GenH2n+2 239 
GeO? 240 


GeO} 241 
GeS 244 
GeS2 245 


H2 | 
H3AsO« 363 
H[AuCl4} 580 


‘H[BF4] 156 


HBr 508 

HBrO 509 
HBrQ3 510 
HBrOg 513 
HCN 210 
H2CN?2 213 
HCO; 30, 51, 277 
H2CO;3 205 
HCI 484 

НСЮ 490 
НСЮ? 493 
HCIO3 495 
НСЮ. 499 
HD4 

HF 480 

HF? 35, 56, 282 
HI 520 

НО 522 

НЮ: 523 
H2l03 527 
НЯО6в 526 
Ho[IrCls] 900 
НМпО.: 797 
НМ: 293 
HNCS 216 
HNO? 302 
HNO; 306 
H2N202 300 
H20 5 

H202 408 
HOCN 219 
HOF 482 
H[PFe} 357 
H(PH202) 320 
H2(PHO3) 323 
HPO3 328 
HPO4 332, 335. 338, 340 
H2PO4 333, 336, 339, 341 
H2P206° 327 


H2P209" 344 
H3PQg4 330 


H4P206¢ 325 
H4P207 342 
Н[РКСМ)4] 913 
H2[PtCl4] 915 
H2{PtCle} 917 
НВеОд4 812 

HS” 40, 139, 286 
H2S 413 

HS, 414 

HSO3 417. 419. 421 


HSO4 33, 54, 280, 314 
H2S8O4 424 
H28206¢ 433 
H28207 426 
H2Sn06 436 
HSO3CI 429 
Н$ОЗЕ 428 
HSO3NHz 430 
H2S03(O2) 438 
H2S206(O2) 439 
Н25035 441 
НЗЬСК] 386 
H2Se 458 
H2SeO3 462 
H2SeO«4 464 
H2[SiF¢] 236 
H2[SnCl] 256 
H2Te 468 
H2TeO3 472 
H4TeO6 476 
HeTeOs 474 


H2W 12033 782 
He 537 


Hf 720 

HfCla 724 
НЮКЬО 725 
HfF4 723 

Hfl4 726 

НЮ) 721 
HfO(OH)2 722 


Hg 594 
HgCh: 599 
Hg2Clz 598 
Hgl2 601 
[НЕ] 603 
Hgzl2 600 
Hg(NOs)2 597 


Hgx(NO3)2 596 
НЕО 595 
HeS 602 


Ho 654 
Hs 751 


Ip 519 

1Вг 534 

ICI 532 

ЬСв 533 

IFs 530 

IF7 531 

ВМ 535 

10° 522 

Юз 523—525 
104 528, 529 


102° 526. 527 
1205 521 


In 184 

InCls 189 
In(NO3)3 187 
1203 185 
In(OH)3 186 
In2S3 190 
In2(SO4)3 188 


Ir 894 

IrCls 897 

ИСИ 898 
[irCls]? 900, 901 
{IrCh}> 899 
Ir203 895 
Ir2(SO4)3 896 


K 43 
K[Ag(CN)2] 574 
KAKSO«)2 168 
K[Au(CN)2] 579 
KBr 58 

KBrO3 512 
KBrOgq 514 

KCN 212 
K2CO3 50 

KCI 57 

КСЮ: 497 
KC104 501 
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Кз(Со(МО?)‹] 858 
K2CrO« 760 
K2Cr207 761 
KCr(SQ4)2 759 
KF 55 
K3[Fe(CN)«} 840 
K4[Fe(CN)o} 839 
K FefFe!'(CN)s] 841 
K2FeOx 833 

KH 44 

КНСОз 51 
К(НР>) 56 
KH2PO4 336 
К2НРОд 335 
KHSO3 419 
KHSOg 54 
К2НаТеОв 476 
КН] 603 

К! 59 

ЮО: 525 

K104 529 
KMnOgq 798 
K2MnQOxq 796 
KNCS 217 
KNH) 62 

KNO2 304 
KNO3 52 
K2[NbF3] 745 
K2[Ni(CN)4] 870 
КО? 47 

КО; 48 

K20 45 

K202 46 

KOCN 220 
KOH 49 
K2[OsO2(OH)a4] 893 
КзРОд 334 
K[Pbl3]} 270 
K2[PdCla] 886 

K Рас] 887 
K[Pt(C2H4)Cls] 912 
K2{Pt(CN)4] 914 
К [РАСЫ] 916 
КРК] 918 
K[PtFs] 920 
K2[Pt(NO2]4] 921 
K2[Pt(OH)s] 922 
КВеО. 813 
K2RuOq 875 
К›5 60 

K2(Sz) 61 


K2S03 418 

K 2804 53 
K28206 434 
K28207 427 

K 28,06 437 
KSO2F 422 
К2520%(О2) 440 
K2S03S 443 
K[Sb(OH).]} 388 
К25Юз 229 
K2f{TaF7] 750 


Kr 540 
KrF? 541 


Ku 727 


La 618 

ТаСВ 623 
La(NO3)3 621 
Га2Оз 619 
La(OH)3 620 
La2S3 624 
La2(SO4)3 622 


Li8 
НАНА] 175 
ЫВН4] 158 
[Оз 13 
LiCl 18 
LiClO3 496 
LiClO4 500 
LiF И 

LiH 9 

Li3N 20 
LiNH 21 
LixNH 22 
LiNO3 14 
LixO0 10 
о? И 
НОН 12 
Li3P04 15 
ы»5 19 
112504 16 


Lr 701 
Lu 662 
Md 699 


Mg 99 
MgCOs 102 


MgCh 105 
Mg(ClO«)2 502 
Mg3N2 106 
Mag(NOs3)2 103 
MgO 100 
Mg(OH)2 101 
MgSO, 104 
Mg)Si 107 


Mn 786 
[Mn2(CO) 0] 801 
MnCh 799 
MnO 787 
MnO? 789 
MnO; 797, 798 
MnOZ 796 


MnOz 795 
Mn203 788 
Mn207 790 
Ми(ОН); 791 
MnO(OH) 792 
MnS 800 
MnSO4 793 
Мп2(504)з 794 


Mo 772 
([Mo(CO).] 779 
MoCls 777 
МоЕь 776 
Mo? 773 
МоОз 774 
Mo70% 775 
MoS2 778 


Mt 75! 


N2 272 

N3 293, 294 
NCS” 216—218, 572 
ND; 274 

МР: 308 

NH* 22 

МН; 21, 42, 62 
МН: 273 

NH3- НО 275 
М2Н4 288 
№Н4- НО 289 
(NHa4)2[BeF4] 98 
МН4Вг 284 


(NH4)2CO3 276 
МН2С! 307 
МНа«С! 283 
N2HsCl 290 
(NHa)2Cr2O7 762 
NH4F 281 
NH4HCOs; 277 
МНЖНР)) 282 
МНЖН?РО.) 341 
(NHa)2HPO, 340 
NH4HS 286 
NH<HSO3 421 
МНаН$О. 280 


(NHa)10H2W 12042 782 


NHal 285 
(NH4)_{IrCle} 901 
(NHa4)s6Mo7O24 775 
NH4NCS 218 
NH4NO: 305 
МН4МО: 278 
NH4OCN 221 
NH2OH 291 
(NH3OH)CI 292 
(NHa)2{PtCl} 919 
МНаВеО. 814 
(NHa)2(Sa) 287 
(NHa4)2SO3 420 
(NH4)2804 279 
(NHa4)2S03S 444 
NHaTcOq 805 
NH4VO3 732 
NO 296 

МО? 298 

МО? 302—305 
N20 295 

№07 300, 301 
№0: 297 

№05 299 
(NO)CI 310 
(NO,)CI 312 
(NO)F 309 
МОР: 313 
(МОЗЕЗИ 
(NO)HSO, 314 


Na 23 

Маз(А!Е‹] 174 
NaAlO? 169 
Na{Al(OH)4} 176 
NaAsQ)? 364 


МазА$О4 365 
Маз[А$$4] 372 
Ма[ВЕ4] 157 
Ма[ВН4 159 
МаВО) 146 
NaBsOx 148 
Na2B4O7 147 
Na{B(OH)4] 160 
NaBiO; 399 
NaBr 37 

МаВгОз 511 
NaCN 211 
Na2CO3 29 

NaCl 36 

МаСЮ 491 
NaClO2 494 
Маз(Со(МО?)6] 857 
Naa(Cr(OH)s} 770 
NaF 34 


Na2{Fe(NO*)(CN)s] 842 


МаРеО) 832 
NazGeQ3 241 
МаН 24 
NaHCO; 30 
Ма(НР>) 35 
МазН2Ю% 527 
NaH 2PO« 333 
Na2HPO, 332 
Na2H2P20¢ 327 
Na2H2P207 344 
NaHS 40 
NaHSO3 417 
NaHS0O, 33 
Nal 38 

NalO3; 524 
NalO« 528 
Na3[IrCl6} 899 
Na3MnQOg 795 
МаМз 294 
NaNH2 42 
NaNO? 303 
NaNO; 31 
Na2N202 301 
МаО) 27 
NazO 25 
Na2O? 26 
NaOH 28 
Ма[РЕ6] 358 
Na(PH202) 321 
Nax(PHOs) 324 
МаРОз 329 


471 


МазРОд 331 
Ма4Р2Об 326 
Na4P207 343 
NasP3O10 345 
Na2[Pb(OH)s] 271 
Na2[ReHg] 820 
Na3[RhCle} 880 
Ма2$ 39 
Na2(Sn) 41 
Ма25Оз 416 
Ма2$04 32 
Ма25204 431 

№ 25205 432 
Na2SO3S 442 
Na[SbF¢] 387 
Na3[SbS3} 389 
Маз[$6$4] 390 
Ма2$е 459 
Ма25еОз 463 
Ма25е04 465 
Na2[SiF 6] 237 
Na2SiO3 228 
Na2Si20s 231 
Na4SiOg 230 
Na2[Sn(OH)6] 257 
NazTe 469 
Na2TeO3 473 
NaeTeOs 475 
NaVO3 731 
Маз\УО4 733 
Ма4ХеОв 545 
Na2[Zn(OH)a] 587 


Nb 741 
МСБ 744 
NbFs 743 
[NbF7}*" 745 
Nb20s 742 


Nd 638 
Ne 538 


Ni 860 
[Ni(CN)a}*" 870 
[Ni(CO)4] 871 
NiCh 867 

NiF2 866 
[Ni(NH3)s]Cl2 869 
Ni(NO3)2 864 
NiO 861 

Ni(OH)2 862 
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NiO(OH) 863 
NiS 868 
№1504 865 


No 700 
Np 691 
Ns 751 


О? 406 
О? 27, 47, 67, 79 
Оз 407 


Оз 48, 68, 80 
OCN™ 219—221 
OF 482 

ОР? 409 

О2Е> 410 


(ОЗ[РЕЕЯ 411 


Os 889 

OsCls 891 

OsCly 892 

0504 890 
[OsO2(OH)4]°" 893 


P 315 

P> 119, 155 
PBr3 351 
PBrs 352 
PCl3 348 
РС; 349 
PCI30 350 
PF3 346 
PFs 347 
[PFe] 357, 358 
PH3 316 
PHal 317 


PHO} 323, 324 
PH203 320-—322 


PI3 353 
P3Ns5 356 


РОЗ 328, 329 
РО 325—327 
РОТ 342—344 
РЗОХ 345 

Р4О 318 


РО 319 
P4S3 354 


PaSi0 355 


Pa 673 
PaCla 678 
PaCls 679 
РаЕ4 676 
PaFs 677 
Pa2Os 674 
Ра(ОН)5 675 


Ph 258 

PbCO3 263 
PbCl2 266 
РЬСИ 267 

PbI2 268 
[РЫЗТ 270 
Pb(NO3)2 264 
PbO 259 

PbO? 260 
Pb(OH)2 262 
[Pb(OH)6}*" 271 
(Pb!'pp'”)0, 261 
PbS 269 

PbSO, 265 


Pd 881 
РАСЬ 885 
[РаСир 886 
[РАСЬ]` 887 
[Pd(NH3)2Ch] 888 
Pd(NO3)2 884 
PdO 882 

Pd(OH)2 883 


Pm 639 
Po 478 


Pr 632 

РгС1з 637 
РГО? 635 
Pr203 633 
PreOi1 634 
Pr2(SOa)3 636 


Pt 902 
[РКС2НаСЬУТ 912 
[Pt(CN)4]” 913, 914 
РЕСЬ 907 

РСН 908 

[СЫ] 911, 915, 916 


[СВР 917.. 919 


PtF4 904 
PtFs 905 
PtFe 906 


[РЕЗ 411, 549, 920 
[Pt(NH3)2Cly] 923. 924 
[Pt(NH3)2Cla] 925, 926 


[Pt(NH3)a]Clz 910 


РиМНУ4 РЕ "СИ 911 


[Pt(NO2)4]° 921 
PtO2 - nH2O 903 
[POH вр 922 
(Pt PE )Cle 909 


Pu 692 
Ra 140 


Rb 63 
Rb2CO3 70 
RbCl 73 
RbH 64 
RbNO;3 71 
RbO2 67 
RbO3 68 
Rb20 65 
Rb20> 66 
RbOH 69 
Rb2S 74 
Rb2SO4 72 


Re 808 
[Re2(CO) 10] 821 
ReCl3 817 
КеС 818 
ReCls 819 
ReFe 815 

ReF7 816 
[ReHs]* 820 
ReO2 809 
ВеОз 810 


ReO,; 812—814 
Re207 811 
Rf 727 


Rh 877 
RhCls 879 
[ВВС] 880 
Rh203 878 


Rn 550 


Ru 872 

RuCl3 876 
RuQ? 873 
КиО 874 


ВиО 875 


$ 412 
S2° 41, 61, 87, 287, 414, 837 
(SCN)2 215 

SCl2 449 

$Сы 452 

S2Cl2 450 

SaCl2 451 

S(CI)Fs 453 

$СЬО 454 

SC1202 455 

SFa 446 

ЗЕб 448 

$2Е2 445 

S2Fi0 447 

SaNa 456 

$02 415 


SO? 431 
SO3 423 


SO} 416 .421 
$207 431 
$203 432 
$202 433-435 
$20} 426, 427 


SnO2” 436. 437 
$03СГ 429 
SOF” 422 
SO3F 428 


SO3NH} 430 
$O03(O2)*" 438 
S20s(O2)”” 439, 440 
$035*` 441—444 


Sb 373 
$6 СП 381 
$6С15 382 
[SbCle} 386 
Sb(CNO 383 
SbF3 379 
SbFs 380 
[SbFo} 387 
SbH3 374 


Sb203 375 
55205 376 
[Sb(OH)s] 388 
[SbS3]* 389 
{5654 390 
Sb2S3 384 

$6265 385 

Sbz SO4)3 378 
{$61156 "04 377 


Se 604 

ScCls 609 
Sc(NO3)3 607 
Sc203 605 
Sc(OH)3 606 
Sc2S3 610 
Sc2(SOa)3 608 


Se 457 

Se?" 458, 459 
SeCla 466 

SeO2 460 

$еОз 461 

$е07 462, 463 
SeO} 464, 465 
Sg 751 

$1 222 

SiC 235 

SiClq 233 

SiF4 232 

(SiFs}? 236, 237 
SiH 223 
SinH2n+2 224 
SiO 225 

SiO» 226 

$102 - nH2O 227 


SiOF 228. 229 
$07 230, 715 


$207 231 
$152 234 


Sm 640 

SmCl2 643 
SmCl3 644 
S$m203 641 
Sm2(SO4)3 642 


Sn 246 
SnClz 252 
SnCl4 253 


(SnClc]?- 256 
SnO 247 

SnQ2 248 
Sn(OH)2 249 
[6п(ОН)4] 257 
SnS 254 

SnS2 255 
SnSO, 250 
Sn(SO4)2 251 


Sr 121 
SrCO3 124 
SrCiz 127 
Sr(NO3)2 125 
SrO 122 
Sr(OH)2 123 
$г$ 128 
SrSO«4 126 


T23 
Т.О 7 


Та 746 
TaCis 749 
TaFs 748 
ПаЕ?] 750 
Ta2Os 747 


Tb 652 


Те 802 

TcCl4 807 
TcFe 806 
ТсО? 803 


TcO4 805 
Te207 804 


Te 467 

Те? 468, 469 
Тесы 477 
TeO2 470 


ТеО? 472, 473 
TeOs 471 


TeOk 474 — 476 
Th 668 
ThCly 672 


Th(NO3)¢ 671 
ThO? 669 
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Th(OH)« 670 


Ti 702 

TiClz 708 
КВ 709 
Си 710 
TiF4 707 

Til, 711 

TiO2 703 
TiQ({OH)2 704 
TixSO4)s 705 
ТЗ 706 


T1191 
ТЬСО: 195 
TICI 199 
СВ 200 
МО: 196 
TICNO3)3 197 
TI2O 192 
TI2Os 193 
TIOH 194 
TiS 201 
715504 198 


Tm 656 


U 680 

UF; 687 

UF, 688 

UFs 689 

UF. 690 

UO? 681 

Оз 682 
UO2ANOs)2 685 
UOXOH)2 684 
9604)? 686 
(UUs 683 


У 728 
{¥(CO)s] 740 
УС» 735 
УС 736 
УСЫ 737 
УСВО 738 
VFs 734 


VO3 731, 732 
vor 733 


V2Os 729 
(VO2)CI 739 
(VO)SO« 730 


W 780 

WC 784 
[W(CO).] 785 
WClc 783 
WOs 781 


\20$ 782 


Хе 542 

XeF2 546 
XeF¢ 547 
XeFe 548 
ХеОз 543 
XeO« 544 


ХеОЁ 545 
(Xe*)[PtFe] 549 


У 611 

УСЬ 616 
У(МОз 614 
Y203 612 
У(ОН)з 613 
Y2S3 617 
У\2($04}з 615 


Yb 657 

YbCI2 660 
YbCI3 661 
Yb203 658 
Yb2(SO4)s 659 


Zn 581 
ZnClz 585 

ZnO 582 
Zn(OH)2 583 
[Zn(OH)4]*- 587 
ZnS 586 

71504 584 


Zr 712 

ZrCla 717 
ZrClzO 718 
ZrF¢ 716 

Zrl4 719 
ZrO2 713 
ZrO(OH): 714 
ZrSiO4 715 


ПРЕДМЕТНЫЙ УКАЗАТЕЛЬ 


(указаны порядковые номера рубрик) 


Азид 294 

Азидоводород 293 

Азот 272 

Актиний 663 

Алюминат, гидридо- 175 


Алюминат, гидроксо- 176 


Алюминат, оксо- 169 
Алюмииат, фторо- 174 
Алюминий 162 
Америций 693 
Амид 

калия 62 

лития 21 

натрия 42 
Аммиак 273 

дейтерио- 274 
Аргеитат, циано- 574 
Аргон 539 
Арсенат 365 
Арсенат, тио- 372 
Арсенит. мета- 364 
Арсии 360 
Астат 536 
Аурат, хлоро- 580 
Аурат, циано- 579 
Ацетиленид 120 


Барий 129 
Бериллат, фторо- 98 
Бериллий 89 
Берклий 695 
Бор 141 

фтороаммин- 161 
Боразии 154 
Бораи 142—3 
Борат, гидридо- 158-.9 
Борат, гидроксо- 160 
Борат, мета- 146 
Борат, оксопента- 148 
Борат. тетра- 147 
Борат, фторо- 156—7 
Борий 751 
Бром 507 
Бромат 511 2 
Бромат, пер- 514 


Бромид 
аммоиия 284 
иода 534 
калия 58 
натрия 37 
серебра 569 
‘фосфора 351—2 


Бромоводород 508 


Ваиадат, мета- 731—2 
Ваиадат, орто- 733 
Ванадий 728 
карбонил- 740 
Висмут 391 
Висмутат 399 
Вода 5 
Водород | 
дейтерио- 4 
Вольфрам 780 
карбоиил- 785 
Вольфрамат, оксо- 782 


Гадолиний 651 
Галлий 177 
Гафний 720 
Гелий 537 
Герман 239 
Германат 241 
Германий 238 
Гидразин 288 
Гидрат 
аммиака 275 
гидразина 289 
оксида железа 827 
оксида кремния 227 
оксида платины 903 
Гидрид 
бария 130 
калия 44 
кальция 109 
лития 9 
иатрия 24 
рубидия 64 
цезия 76 


Гидроксид 
актииия 665 
алюминия 164 
бария 133 
бериллия 91 
бора 145 
висмута 395 
галлия 179 
гафния 722 
железа 826 
индия 186 
иттрия 613 
кадмия 590 
калия 49 
кальция 112 
кобальта 848 
лантана 620 
лития 12 
магиия 101 
марганца 791—2 
меди 554 
натрия 28 
никеля 862 
олова 249 
палладия 883 
протактиния 675 
рубидия 69 
свинца 262 
скандия 606 
стронция 123 
таллия 194 
титана 704 
тория 670 
уранила 684 
хрома 756—7 
цезия 81 
церия 628, 630 
пиика 583 
циркония 714 

Гидроксид. мета- 
алюминия 165 
висмута 396 
железа 828 
кобальта 849 
никеля 863 


Гидроксиламин 291 
Гольмий 654 
Графит 202 


Дейтерий 2 
Диспрозий 653 
Дубний 751 


Европий 645 


Железо 822 
карбонил- 844 
циклопентадиенил- 843 


Золото 575 


Имид 22 
Иидий 184 
Иод 519 
Иодат 524. -5 
Иодат. метапер- 5289 
Иодат. ортопер- 527 
Иодид 
аммония 285 
бора 151 
висмута 404 
гафния 726 
калия 59 
меди 560 
натрия 38 
ртути 600- -1 
свинца 268 
серебра 570 
титана 711 
фосфония 317 
фосфора 353 
циркония 719 
Иодоводорол 520 
Иридат. хлоро- 899—901 
Иридий 894 
Иттербнй 657 
Иттрий 611 


Кадмий 588 
Калий 43 
Калифорний 696 
Кальций 108 
Карбид 
алюминия 173 
бериллия 97 
вольфрама 784 
железа 838 
кремния 235 
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Карбонат 
аммония 276 
бария 134 
бериллия 92 
калия 50 
кальция 113 
литня 13 
магния 102 
меди 555 
натрия 29 
рубидия 70 
свинца 263 
стронция 124 
таллия 195 
цезия 82 

Карбонат. гидро- 
аммония 277 
калия 51 
натрия 30 

Кислород 406 

Кислота 
азотистая 302 
азотная 306 
азотноватистая 300 
бромная 513 
бромноватая 510 
бромноватистая 509 
иодная, ортопер- 526 
иодноватая 523 
иодноватистая 522 
марганцовая 797 
мышьяковая 363 
рениевая 812 
селенистая 462 
селеновая 464 
серная 424 
серная. ди- 426 
серная, пероксо- 438—9 
серная. тио- 441 
сульфоновая. амино- 430 
сульфоновая, фтор- 428 
сульфоновая, хлор- 429 
теллуристая 472 
теллуровая, орто- 474 
тионовая, ди- 433 
тионовая. поли- 436 
угольная 205 
фосфиновая 320 
фосфоновая 323 
фосфорная. ди- 342 
фосфорная, мета- 328 


Кислота 
фосфорная, орто- 330 
хлористая 493 
хлорная 499 
хлорноватая 495 
хлорноватистая 490 
Кобальт 845 
аммнн- 855—6 
карбонил- 859 
Кобальтат, нитро- 857. .8 
Кремний 222 
Криптои 540 
Ксеион 542 
Ксеноиат, оксо- 545 
Курчатовий 727 
Кюрий 694 


Лантан 618 
Литий 8 
Лоуренсий 701 
Лютеций 662 


Магний 99 
Манганат 795—6 
Манганат, пер- 798 
Марганец 786 

карбонил- 801 
Медь 551 

аммин- 563 
Мейтнерий 751 
Менделевий 699 
Меркурат, иодо- 603 
Молибдат, оксо- 775 
Молибден 772 

карбонил- 779 
Мышьяк 359 


Натрий 23 
Неодим 638 
Неон 538 
Нептуний 691 
Никель 860 
аммин- 869 
карбонил- 871 
Никколат, циано- 870 
Нильсборий 751 
Ниобат, фторо- 745 
Ниобий 741 
Нитрат 
актиния 666 
алюминия 166 
аммония 278 


Нитрат 
бария 135 
бериллия 93 
висмута 397 
галлия 180 
иидия 187 
иттрия 614 
калия 52 
кальция 114 
лаитана 621 
лития 14 
магиия 103 
меди 556 
натрия 31 
иикеля 864 
палладия 884 
ртути 596—7 
рубидия 71 
свинца 264 
серебра 566 
скаидия 607 
строиция 125 
таллия 196—7 
тория 671 
уранила 685 
цезия 83 
церия 629—30 
Нитрид 
бора 153 
иода 535 
лития 20 
магния 106 
серы 456 
фосфора 356 
хлора 506 
Нитрит 303—5 
Harpur, гипо- 301 
Нобелий 700 


Озон 407 
Озоиид 
калия 48 
рубидия 68 
цезия 80 
Оксигеиат, фторо- 482 
Оксид 
азота 295- -9, 313 
актиния 664 
алюмииия 163 
бария 131 
бериллия 90 - 


Оксид 
бора 144 
ванадия 729, 738 
висмута 3924, 403 
вольфрама 781 
галлия 178 
гафиия 721--2, 725 
гермаиия 240 
дейтерия 6 
европия 646—7 
железа 755, 823—5 
золота 576 
иидия 185 
иода 521 
иридия 895 
иттербия 658 
иттрия 612 
кадмия 589 
калия 45 
кальция 110 
кобальта 846—7 
кремиия 225. --6 
ксеиоиа 543—4 
лантана 619 
лития 10 
магния 100 
марганца 787—90, 792 
меди 552—3 
молибдена 773—4 
мышьяка 361—2 
иатрия 25 
иикеля 861 
инобия 742 
олова 247. -8 
осмия 890 
палладия 882 
празеодима 633—5 
протактиния 674 
рения 809—11 
родия 878 
ртути 595 
рубидия 65 
рутеиия 873—4 
самария 641 
свинца 259-—61 
селена 460—1 
серебра 565 
серы 415, 423, 454-- 5 
скандия 605 
строиция | 22 
сурьмы 375—7, 383 


Оксид 
таллия 192—3 
тантала 747 
теллура 470—1 
техиеция 803—4 
титана 703 —4, 706 
тория 669 
трития 7 
углерода 203—4, 207 
урана 681—3 
фосфора 318—9, 350 
хлора 486—9 
хрома 753—5, 767 
цезия 77 
церия 626—7 
циика 582 
циркоиия 713—4, 718 

Оксид, иадпер- 
калия 47 
натрия 27 
рубидия 67 
цезия 79 

Оксид, пер- 
бария 132 
водорода 408 
калия 46 . 
кальция 111 
лития 11 
натрия 26 
рубидия 66 
цезия 78 

Олово 246 

Осмат, гидроксо- 893 

Осмий 889 


Палладат, хлоро- 886-—7 
Палладий 881 
хлороаммин- 888 
Платииа 902 
аммин- 910—1 
хлороаммин- 923——6 
Платинат, гидроксо- 922 
Платинат, нитро- 921 
Платииат, фторо- 
калия 920 
ксенона 549 
оксигенила 411 
Платииат, хлоро- 911. 2. 
915--9 
Платинат, циаио- 913—4 
Платииат, этилеи- 912 


477 


Плутоиий 692 
Плюмбат, гидроксо- 271 
Плюмбат, иодо- 270 
Полоний 478 
Празеодим 632 
Прометий 639 
Протактиний 673 


Радий 140 
Радон 550 
Резерфордий 727 
Реиат, гидридо- 820 
Ренат, пер- 813--4 
Рений 808 
карбоиил- 821 
Родат, хлоро- 880 
Родий 877 
Ртуть 594 
Рубидий 63 
Рутенат, оксо- 875 
Рутений 872 
Самарий 640 
Свинец 258 
Селен 457 
Селенат 465 
Селенид 459 
Селенит 463 
Селеноводород 458 
Сера 412 
Серебро 564 
аммин- 573 
Сероводород 413 
Сиборгий 751 
Силан 223—4 
Силикат, мета- 228—9 
Силикат, оксоди- 231 
Силикат, орто- 
натрия 230 
циркония 715 
Силикат, фторо- 236—7 
Силицид 107 
Скандий 604 
Станнат, гидроксо- 257 
Станнат, хлоро- 256 
Стибат, гидроксо- 388 
Стибат, тио- 389—90 
Стибат, фторо- 387 
Стибат, хлоро- 386 
Стибин 374 
Стронций 121 
Сульфаи, поли- 414 


478 


Сульфат 
алюминия 167.--8 
аммония 279, 830 
бария 136 
бериллия 94 
ваиадила 730 
висмута 398 
галлия 181 
дейтерия 425 
европия 648 
железа 829—31 
индия 188 
иридия 896 
иттербия 659 
иттрия 615 
кадмия 591 
калия 53, 168, 759 
кальция 115 
кобальта 850 
лаитана 622 
лития 16 
магния 104 
марганца 793—4 
меди 557 
натрия 32 
никеля 865 
олова 250—1 
празеодима 636 
рубидия 72 
самария 642 
свинца 265 
`скандия 608 
стронция 126 
сурьмы 378 
талния 198 
титана 705--.6 
урана 686 
‘хрома 758—9 
цезия 84 
цинка 584 
Сульфат. гидро- 
аммоиия 280 
калия 54 
натрия 33 
нитрозила 314 
Сульфат, ди- 427 
Сульфат. оксоди- 431—2 
Сульфат, пероксоди- 440 
Сульфат. тио- 442—4 
Сульфид 
алюминия 172 


Сульфид 
бария 138 
бора 152 
висмута 405 
галлия 183 
гермаиия 244—5 
железа 836 
индия 190 
иттрия 617 
кадмия 593 
калия 60 
кальция 118 
кобальта 854 
кремния 234 
лантана 624 


лития 19 
марганца 800 
меди 561—2 


молибдена 778 
мышьяка 369—71 
натрия 39 
иикеля 868 
олова 254—5 
ртути 602 
рубидия 74 
свинца 269 
серебра 571 
скандия 610 
стронция 128 
сурьмы 384—5 
таллия 201 
углерода 208 
фосфора 354—5 
хрома 768 
цезия 86 
цинка 586 
Сульфид, гидро- 
аммония 286 
бария 139 
натрия 40 
Сульфид, ди- 837 
Сульфид, поли- 
аммония 287 
калия 61 
натрия 41 
цезия 87 
Сульфит 416, 418, 420 


Сульфит. гидро- 417. 41 


421 
Сульфит, фтор- 422 
Сурьма 373 


Таллий 191 

Таитал 746 
Танталат, фторо- 750 
Теллур 467 
Теллурат, гидроорто- 476 
Теллурат, орто- 475 
Теллурид 469 
Теллурит 473 
Теллуроводород 468 
Тербий 652 
Техиетат, пер- 805 
Технеций 802 
Тиоиат, ди- 434—5 
Тионат, поли- 437 
Титан 702 

Торий 668 

Тритий 3 

Тулий 656 


Углерод 202 
Ураи 680 


Фермий 698 
Феррат, иитрозилий- 842 
Феррат. оксо- 832—3 
Феррат, циаио- 839—42 
Фосфат, гидроди- 344 
Фосфат, гидроорто- 
аммоиия 340— 1 
калия 335—6 
кальция 338—9 
иатрия 332—3 
Фосфат, ди- 343 
Фосфат, мета- 329 
Фосфат, оксоди- 325. 7 
Фосфат, оксотри- 345 
Фосфат, орто- 
калия 334 
кальция 337 
лития 15 
иатрия 331 
Фосфат, фторо- 357—8 
Фосфид 
бора 155 
кальция 119 
Фосфии 316 
Фосфинат 321—2 
Фосфоиат 324 
Фосфор 315 
Франций 88 
Фтор 479 


Фторид 
азота 308, 313 
алюминия 170 
аммоиия 281 
бериллия 95 
бора 149 
брома 515—7 
ванадия 734 
висмута 400—1 
гафння 723 
дейтерня 481 
иода 530—1 
калия 55 
кальция 116 
кислорода 409—10 
кобальта 851—2 
кремиия 232 
криптона 541 
ксенона 546—8 
лития 17 
молибдена 776 
мышьяка 366— 7 
натрия 34 
никеля 866 
ииобия 743 
нитрозила 309 
иитроила 311 
платины 904—6 
протактииия 6767 
рения 815—6 
серебра 567 
серы 445—8, 453 
сурьмы 379—80 
таитала 748 
техиеция 806 
титаиа 707 
урана 687--90 
фосфора 346-—7 
хлора 503—5 
хрома 763—4 
циркоиия 716 
Фторид, гидроди- 
аммоиия 282 
калия 56 
натрия 35 
Фтороволород 480 
Хассий 751. 
Хлор 483 
Хлорамии 307 
Хлорат 496—8 
Хлорат. пер- 500—2 


Хлорид 
актиния 667 
алюминия 171 
аммония 283 
бария 137 
бериллия 96 
бора 150 
брома 518 
ванадия 735—8 
ваиадия, оксо- 739 
висмута 402—3 
вольфрама 783 
галлия 182 
гафиия 724—5 
гермаиия 242—3 
гидразииия 290 


гидроксиламиния 292 


дейтерия 485 
европия 649—50 
железа 834—5 
золота 577—8 
индия 189 
иода 532-—-3 
иридия 897—3 
иттербия 660- -1 
иттрия 616 
кадмия 592 
калия 57 
кальция 117 
кобальта 853 
кремиия 233 
лантана 623 
лития 18 
магния 105 
марганца 799 
меди 558—9 
молибдеиа 777 
мышьяка 368 
иатрия 36 
никеля 867 
ниобия 744 
нитрозила 310 
нитроила 312 


олова 252—3 
осмия 891--2 
палладия 885 


платины 907—-9 
празеодима 637 
протактиния 678---9 
реиия 817—9 

родия 879 
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Хлорид Хлорид Циан 209 
ртути 598—9 фосфора 348—50 тио- 215 
рубидия 73 хрома 765—7 Цианамид- 213—4 
рутеиия 876 цезия 85 Цианат 219-21 
самария 643—4 церия 631 Циаиат, тио- 
свиица 266—7 цинка 585 аммония 218 
селена 466 циркоиия 717-—8 водорода 216 
серебра 568 Хлорит 494 калия 217 
серы 449—55 Хлорит, гипо- 491—2 серебра 572 
скандия 609 Хлороводород 484 Циаиид 211—2 
сгронция 127 Хром 752 Циановодород 210 
сурьмы 381—3 аммии- 769 Циик 581 
таллия 199, 200 карбоиил- 771 Цинкат, гидроксо- 587 
тантала 749 Хромат 760 Циркоиий 712 
теллура 477 Хромат, гидроксо- 770 


Эйиштейиий 697 


Эрбий 655 


технеция 807 
титаиа 708—10 
тория 672 Цезий 75 
углерода 206—7 Церий 625 


Хромат, ди- 761—2 
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